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Se determinaron los coeficientes osmóticos y de actividad por medidas isopiésticas de 
soluciones acuosas de Met3OctNBr, DecMet3NBr, DodecMet3NBr and Met3TetradecNBr a 
cinco temperaturas: 303.15, 298.15, 293.15, 288.15 y 283.15 K. Los coeficientes 
obtenidos se compararon con la ley límite de Debye Hückel y se analizaron en función de 
la longitud de cadena y la variación de temperatura. Se evalúo el ajuste de los 
coeficientes osmóticos experimentales al modelo de interacción iónica de Pitzer con tres 
parámetros ajustables 
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Osmotic and activity coefficients of Met3OctNBr, DecMet3NBr, DodecMet3NBr and 
Met3TetradecNBr aqueous solutions have been measured by the isopiestic method at 
303.15, 298.15, 293.15, 288.15 y 283.15 K. The coefficients obtained for the aqueous 
solutions of tetraalkylammonium TAA salts were compared with Debye-Hückel limiting law 
and analyzed according with the length chain variation of the cation series and the 
temperature variation. The fit of experimental osmotic coefficients with Pitzer ion-
interaction model with three adjustable parameters is evaluated. 
 
Keywords: aqueous solutions, osmotic coefficients, activity coefficients, 
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El agua representa la sustancia más abundante en nuestro planeta y está involucrada en 
la mayoría de procesos biológicos e industriales, esto es acorde con el gran número de 
estudios realizados de sus propiedades y estructura, a pesar de los cuales actualmente 
no existe un único modelo que dé respuesta a los principales interrogantes planteados en 
este tema [1]. 
 
La búsqueda de información que aporte a la construcción de modelos que expliquen las 
propiedades del agua se asocia con el estudio de soluciones acuosas y específicamente 
la determinación de coeficientes de actividad, como herramienta fundamental en el 
estudio termodinámico de soluciones y sus desviaciones del comportamiento ideal. La 
evaluación de coeficientes en diferentes rangos de concentración permite el desarrollo de 
hipótesis que aportan al entendimiento del agua y sus soluciones [2]. 
 
El comportamiento de las soluciones acuosas de solutos apolares y mixtos ha permitido 
establecer la existencia de efectos sobre la denominada estructura del agua que aportan 
información de los sistemas particulares, de las interacciones solvente-soluto apolar y de 
la propia estructura del solvente [1,3]. Específicamente las soluciones de sales 
asimétricas de amonio cuaternario se han utilizado para evaluar diferentes propiedades, 
estos solutos dan información sobre las interacciones cadena alifática – agua y por lo 
tanto sobre la estructura del agua y las características de hidrofobicidad del sistema. La 
dependencia con la temperatura de los coeficientes de actividad permite calcular 
propiedades termodinámicas de importancia, encontrándose especial interés en cationes 
para los cuales se tiene que además de diferir del comportamiento de otros electrolitos 
1:1, presentan mayores desviaciones de la idealidad [4-6]. 
 
Los solutos seleccionados para el desarrollo del presente trabajo representan una serie 
con cadenas alifáticas largas (8,10,12,14 átomos de carbono) de las cuales no se han 
realizado anteriormente determinaciones de este tipo, y que permiten el estudio 
sistemático del efecto de longitud de cadena. Se  estudia el efecto de la temperatura  





Se utilizó el método isopiéstico con el cual se encuentra el coeficiente osmótico a partir 
de medidas gravimétricas y por referencia a un patrón primario de coeficiente conocido. 
El equipo y la metodología utilizada en este trabajo resultan de la modificación de los 
implementados en trabajos previos de Grupo de Investigación en Termodinámica Clásica 
de la Universidad Nacional de Colombia [7-10], y se construyó para este fin buscando 
optimizar las condiciones y tiempos de análisis.  
 
Los resultados obtenidos de coeficientes osmóticos y de actividad se interpretan en 
función de la temperatura y la longitud de cadena, considerando los modelos asociados   
a estos sistemas. 
 
 
1. Aspectos teóricos. 
 
1.1 Agua y Soluciones Acuosas 
El agua es el único líquido inorgánico y el único compuesto en los tres estados de la 
materia que se encuentra naturalmente en la tierra, es llamado el “solvente universal” y 
en él como medio se desarrolla la vida además de gran cantidad de procesos 
industriales, su gran influencia y aplicación hace relevante todo desarrollo realizado 
para su entendimiento y el de sus mezclas. El comportamiento macroscópico del agua 
depende de su estructura molecular y esta se ha estudiado teóricamente desde la teoría 
cuántica, y experimentalmente por espectroscopía infrarroja que confirma longitudes y 
ángulos de enlace teóricos, otra fuente de información es la dispersión de neutrones. El 
concepto de estructura para el agua líquida se ha desarrollado junto con diversos 
modelos en la búsqueda de explicación a las propiedades anómalas del agua y la 
descripción del comportamiento de sistemas acuosos [1]. 
 
El término “estructura del agua” debe definirse especialmente si se considera que la 
estructura está referida a una configuración espacial definida periódica y los líquidos se 
caracterizan por la difusión aleatoria de las moléculas y la ausencia de periodicidad, 
para esto se recurre a los resultados de técnicas experimentales de difracción en las 
cuales el agua líquida presenta patrones bien definidos, el análisis de estos resultados 
implica que en los líquidos las medidas se obtienen en continuo movimiento molecular y 
lo que en el sólido es una densidad electrónica en el líquido es una probabilidad de 
densidad electrónica. El concepto de estructura para el agua líquida se ha desarrollado 
junto con diversos modelos en la búsqueda de explicación a las propiedades anómalas 
del agua y la descripción del comportamiento de sistemas acuosos [1]. Se han utilizado 
en el estudio de la estructura del agua técnicas de rayos X, dispersión de neutrones, 
espectroscopia IR y Raman que evidencian indirectamente las formaciones 
estructurales de la red de enlaces de hidrógeno, además de modelos de simulación que 




Inicialmente Bernal y Fowler proponen que en el agua líquida se conserva una estructura 
tetraédrica similar a la del hielo por periodos y rangos cortos, la evolución teórica y 
experimental de esta idea inicial y el surgimiento de otras nuevas ha permitido el desarrollo 
de diferentes modelos que se pueden agrupar en dos grupos: modelos continuos y 
modelos de mezcla. Los primeros presentan el agua como un sistema homogéneo con una 
distribución simple de enlaces, ángulos y energías en el cual se pueden presentar 
distorsiones a temperaturas bajas y moderadas, y ruptura de enlaces a temperaturas altas. 
Los modelos de mezcla presentan el agua como un sistema mucho menos homogéneo en 
el cual existe una mezcla de especies de agua estructurada distinguibles y en equilibrio [2]. 
 
Considerando el concepto de estructuración en el agua líquida y en sus soluciones se 
pueden nombrar estructuras que provienen del hielo y que se postula pueden permanecer 
en alguna medida o modificadas en el estado líquido dependiendo de condiciones como 
temperatura y tipo de soluto, un tipo de estas estructuras son los clatratos hidratados que 
son compuestos moleculares formados por una o más  moléculas encerradas (huéspedes) 
en una estructura poliédrica de hospederos (agua) enlazados por puentes de hidrógeno. La 
cavidad más simple puede estar compuesta por un grupo de moléculas de agua 
tetraédricas orientadas en un dodecaedro pentagonal, también se consideran estructuras 
hexagonales y clatratos formados por combinaciones de caras pentagonales y 
hexagonales con diferentes tipos de cavidades en las cuales es necesario distorsionar los 
enlaces tetraédricos de la moléculas de agua. Aunque el clatrato puede ser inestable con 
respecto a la estructura del hielo, puede estabilizarse por fuerzas de Van de Waals con un 
hospedero [1]. 
 
Las propiedades de las soluciones se pueden considerar en términos de tres 
contribuciones a la energía potencial total, interacciones solvente-solvente, interacciones 
solvente-soluto que pueden predominar en la región de alta dilución e interacciones soluto-
soluto que cobran importancia al aumentar la concentración. Termodinámicamente la 
dependencia de la concentración está dada o es medida por los efectos de las 
interacciones soluto-soluto mientras que la extrapolación a dilución infinita mide los efectos 
de la hidratación es decir las interacciones soluto-solvente [3,4]. 
 
Los compuestos pueden clasificarse en dos grupos según su comportamiento en sistemas 




“afines al agua” y los hidrofóbicos que son compuestos apolares o con una parte apolar 
que son “no afines al agua”. El comportamiento termodinámico de los sistemas acuosos 
está determinado por cambios de la denominada estructura del agua y por interacciones 
específicas del soluto. 
 
Las propiedades termodinámicas de exceso a dilución infinita y a concentración finita 
indican fenómenos que reflejan cambios estructurales en el agua producidos por grupos o 
residuos apolares.La interacción entre un soluto apolar y el agua se caracteriza porque el 
término entrópico domina sobre la contribución entálpica en el proceso de mezcla, es decir, 
|TS| > |H|. Estos fenómenos se pueden relacionar con los conceptos de [10]: 
 
 Hidratación hidrofóbica, que describe el comportamiento en el cual se presenta 
disminución en los grados de libertad del agua con la adición del soluto, explicado por la 
formación de cavidades estructuradas en el solvente en las cuales se aloja el soluto, lo cual 
puede apoyarse experimentalmente.  
 
En el caso de solutos que no tienen interacciones de largo alcance y moléculas simples 
que no forman enlaces de hidrógeno se pueden diferenciar sin embargo energías de 
solvatación en agua más favorables que para otros solventes lo cual se puede explicar 
considerando que moléculas apolares de soluto introducidas en el medio polar del agua 
lleven a una reducción de los grados de libertad de las moléculas de agua vecinas, 
restringiendo configuracionalmente el sistema. Estas consideraciones se pueden extender 
a moléculas apolares más complejas o a residuos apolares de solutos iónicos. 
 
 Interacción hidrofóbica, que ocurre cuando dos o más moléculas apolares 
hidratadas interactúan, minimizando el contacto del soluto con el solvente y por lo tanto las 
interacciones desfavorables agua-soluto [12]. Se obtiene información experimental de esta 
interacción por la dependencia de varias propiedades físicas de la concentración límite a 
partir de lo cual se puede postular que esta interacción es un retroceso parcial del proceso 
entrópicamente no favorable de hidratación hidrofóbica. 
 
El comportamiento de las soluciones acuosas de solutos apolares fue estudiado por 




la denominada estructura del agua depende en gran medida del fenómeno de hidratación 
hidrofóbica apolar. 
 
1.1.1 Disolución Ideal 
El estudio de las disoluciones acuosas utiliza como referencia el concepto de mezcla ideal 
como modelo simplificado para el estudio cuantitativo de estas como sistemas complejos. 
La disolución ideal se puede estudiar a partir del gas ideal en el cual están ausentes las 
fuerzas intermoleculares, microscópicamente una mezcla ideal debe tener un 
comportamiento independiente de las interacciones intermoleculares. Es una condición 
suficiente de idealidad que para una configuración molecular dada la energía de interacción 
deba ser independiente de las especies presentes [2] Lo cual representa una restricción 
que no se alcanza fuera del modelo y que se ajusta al comportamiento de la naturaleza 
utilizando términos correctores que pueden ser interpretados físicamente y relacionados 
cuantitativamente con aquello que no se consideró en el modelo de idealidad. 
 
“Una disolución ideal es aquella en la que la fugacidad de cualquier componente, a 
temperatura y presión constantes, es proporcional a alguna forma medible de su 
concentración, normalmente la fracción molar” [10] esto se puede expresar para cualquier 





       (1.1) 
Donde es la constante de proporcionalidad que depende de temperatura y presión pero 
no de la composición. Si la relación se cumple en todo el rango de concentración la 
disolución obedece  la ley de Raoult, si la relación se cumple cuando 0ix   la disolución 
obedece la ley de Henry. 
 
El proceso de disolución ocurre sin transferencia de calor ni cambio de volumen y los 
términos correctores que relacionan las propiedades de las disoluciones reales con las de 
la disolución ideal se denominan funciones de exceso. En el caso de la energía Gibbs de 
exceso  EG  se considera desviaciones positivas de la idealidad cuando  EG >1 y 





1.1.2 Actividad y Coeficientes de Actividad 
La propiedad  de exceso parcial más útil en termodinámica de equilibrio de fases es la 
energía de Gibbs de exceso molar parcial E
iG relacionada directamente con el coeficiente 
de actividad. La entalpia de exceso molar parcial y el volumen de exceso molar parcial 
están relacionados con la derivada del coeficiente de actividad respecto a temperatura y 
presión respectivamente. 
 
La actividad de una sustancia proporciona una medida de la diferencia entre el potencial 
químico de la sustancia en el estado de interés y un estado de referencia o estado estándar 
[10] G.N. Lewis definió por primera vez la actividad en el año de 1901 como la razón de la 
fugacidad de una sustancia y la fugacidad de esta en el estado estándar o de referencia 
f/f , así definida la actividad  da una indicación de que tan “activa” es la sustancia  en 
relación con su estado estándar. El coeficiente de actividad se define como la relación de la 
actividad de un componente dado con respecto a alguna expresión conveniente de  la 
concentración, generalmente la fracción molar  
x
a
  (1.2), la solución ideal es por lo 
tanto aquella cuya actividad es igual a la fracción molar y cuyo coeficiente de actividad es 
la unidad. El potencial químico del componente i, i o energía molar parcial del componente 
i, puede expresarse en términos de un valor en el estado estándar y un término de la 
actividad, la relación 
i
alnRToii   (1.3) y puede así mismo expresarse en términos 
del coeficiente de actividad [10]. 
 
La actividad es una medida de la concentración efectiva o activa de cualquier fase de un 
sistema y su comportamiento con el aumento de la concentración química es útil en la 
evaluación de la desviación de la idealidad. 
 
Los coeficientes de actividad han sido utilizados en la representación del potencial químico 
por más de noventa años, adquiriendo especial importancia en el estudio de soluciones 
acuosas de electrolitos por su aplicación al estudio de sistemas  biológicos, geológicos e 
industriales [2]. El coeficiente de actividad de un electrolito depende drásticamente de su 
concentración, es un comportamiento típico el descenso fuerte en la zona diluida y la 





La disolución de electrolitos en solventes de alta constante dieléctrica está dada por la 
disociación electrolítica:  
z zM X M M   
 
       (1.4)
 
Y el equilibrio químico: 
z zM X M M 
     




Considerando que la escala de molalidad es adecuada para soluciones diluidas se define la 
molalidad iónica media como:      
 1/( )m m m      (1.6) 
y el coeficiente iónico medio como:  
1/( )          (1.7) 
Estas definiciones aplicadas a la ecuación para el potencial químico permiten obtener la 
expresión: 
( ) ( )ln( ) ln( )m mMX MX MXRT m RT a     
 
        (1.8) 
Con: 
     
1/
m





    
  
     (1.9)   donde 
a  es la actividad iónica media. 
z zM X M M 
     
 
  
    (1.10) donde los potenciales químicos de cada ion corresponden 
a una disolución ideal hipotética donde la molalidad del ion es la unidad.  
 
Los coeficientes de actividad de electrolitos en solución acuosa se pueden determinar 
directamente por diferentes métodos experimentales [14]: 
 
Medición Directa de la FEM para una celda electroquímica en la cual la actividad del 
electrolito se puede determinar en un electrodo reversible. La celda está compuesta por: 
“electrodo M+”/MX, H2O, etc./”electrodo X” 
y el potencial )ln(
F
RT
EE MXa    (1.11)
 
en términos del coeficiente de actividad: )mmln(
F
RT
EE zX  M    (1.12) 
para un compuesto MX con concentraciones molales mM y mX de los iones M
+ y X-, 
coeficiente de actividad iónico medio de la sal ±, y potencial estándar de la celda E° que 




cuales la actividad se conozca de otra fuente o determinada por extrapolación a dilución 
infinita.  
 
Esta técnica es precisa pero se ve limitada por la disponibilidad de electrodos reversibles 
adecuados. 
 
Mediciones relacionadas con la solubilidad del electrolito que permiten determinar los 
coeficientes de actividad. La medida de la solubilidad del soluto en la solución saturada 
permite obtener valores confiables de coeficiente de actividad, limitados a las regiones de 
composición involucradas en la saturación. Otra técnica que recurre a las solubilidades 
consiste en la extracción líquido-líquido que es más limitada pues requiere la disponibilidad  
de un sistema de solventes inmiscibles apropiado. 
 
En cuanto a la actividad del  solvente se presentan diferentes alternativas metodológicas: 
 
La medición directa de la presión de vapor del solvente en una solución, se puede 
realizar por métodos dinámicos o estáticos. Estos últimos permiten mayor precisión y en 
ambos casos el control de temperatura y el ajuste instrumental limitan las determinaciones. 
 
La determinación de las propiedades coligativas, permite obtener el coeficiente de 
actividad del solvente. La medición del descenso de la temperatura de fusión es un método 
rápido y práctico limitado por la precisión en la medida de la temperatura. La limitación es 
aún mayor en el caso de la medición del aumento de la temperatura de ebullición por lo 
cual esta última es poco utilizada. 
 
La osmometría, permite determinar presión de vapor del solvente. Esta técnica fue 
utilizada inicialmente para estimar masas moleculares, es rápida pero poco precisa. 
 
El método isopiéstico [15], deriva su nombre del griego      que significa igual 
compresibilidad o igual presión. El método es simple y preciso para medir la presión de 
vapor o actividad del solvente de soluciones que contienen solutos no volátiles. Una celda 
isopiéstica contiene dos o más soluciones en contacto térmico con un medio conductor. El 
espacio de vapor se evacua para que solo contenga vapor de agua. Las soluciones llegan 




temperatura y presión de todas las fases debe ser igual, el sistema iguala por lo tanto sus 
energías de Gibbs y la actividad del solvente para cada una de las soluciones.  
 
La calibración previa de la celda en la cual se establece el equilibrio y el uso de un 
estándar para el cual se conoce la actividad del solvente en función de la concentración a 
la temperatura de trabajo, permite calcular el coeficiente osmótico de la solución de estudio 
y a partir de este el coeficiente de actividad de la solución.  
 
El primer diseño experimental para aplicar la técnica básica que se conocería como método 
isopiéstico la realizó Bousfield en 1917 [1], las principales limitantes encontradas en un 
principio fueron los largos periodos de tiempo requeridos para alcanzar el equilibrio y la 
evacuación del aire, sin embargo debido a las ventajas de simplicidad, flexibilidad y 
aplicabilidad ha sido modificado y mejorado constantemente. 
 
Este método ha permitido realizar determinaciones de coeficientes osmóticos y de actividad 
en sistemas de electrolitos, aminoácidos y péptidos. La primera descripción clara del 
método y el instrumental utilizado la realizó Sinclair (1933) [16], luego un diseño más 
completo fue presentado por Scatchard (1938) [17]. Un montaje instrumental que permite 
realizar determinaciones en temperatura cercanas a 373 K fue construido por el Oak Ridge 
National Laboratory y está equipado con un mecanismo de pesada in situ. Aunque el 
desarrollo del método ha superado diferentes dificultades; los tiempos de equilibrio, las 
determinaciones para sustancias viscosas o inestables y la zona de alta dilución siguen 
siendo limitantes en su aplicación. El rango de concentración de trabajo representa una 
dificultad importante en el estudio de soluciones de electrolitos para las cuales es de 
especial interés la zona de alta dilución. 
  
En el grupo Termodinámica clásica de la Universidad Nacional de Colombia se han 
diseñado diferentes montajes instrumentales del método isopiéstico. Un primer diseño 
permitió realizar determinaciones para sistemas de soluciones acuosas de sales de TAA en 
temperaturas entre 283.15 y 298.15 K y en concentraciones entre 0.1 y 1m con tiempos de 
equilibrio de 12 a 20 días [9]. Utilizando los diseños implementados actualmente en el 
grupo [10] se han realizado determinaciones en soluciones acuosas de aminales 
macrocíclicos y aminoácidos en diferentes temperaturas entre 288.15 K y 303.15 K [18] y 





1.1.3 Teoría de Debye –Hückel [19] 
Las soluciones de electrolitos tienen comportamiento no ideal que puede explicarse por el 
largo alcance de las interacciones electrostáticas entre sus iones, la dimensión de estas 
interacciones puede compararse con las interacciones entre moléculas neutras en las 
cuales la energía de interacción disminuye con la distancia en una relación de 1/R6, 
mientras que para iones esta energía disminuye según 1/R. Basándose en el supuesto de 
que la interacción Coulombica sea la responsable de las desviaciones de la idealidad  para 
las soluciones iónicas se desarrolla la teoría de  Debye –Hückel (D-H). 
 
La teoría D-H considera que aunque la totalidad de una solución es neutra, para el caso de 
electrolitos la composición está dada por aniones y cationes cuya distribución no es 
necesariamente uniforme sino que unos tienden a estar rodeados de los otros y aunque se 
formen regiones neutras cada ion tiene en su proximidad un exceso de contra-iones en un 
entorno esférico que se puede llamar atmosfera iónica. El potencial Coulombico para un ion 
se ve afectado por la permitividad del solvente que para el caso del agua tiene un valor 
alto, este valor determina el peso de las fuerzas interiónicas e influye en la formación de 
cristales; este potencial se afecta también por apantallamiento de la atmósfera iónica.  
 
Considerando un ion i en el origen de un sistema de coordenadas de referencia y un ion j a 
una distancia R, wij es el trabajo necesario para traer desde el infinito los iones i y j hasta la 
configuración establecida. Debido a la naturaleza de las fuerzas interionicas wij tiene una 
parte repulsiva de corto rango y una parte Coulombica modificada de largo rango. En este 
análisis se asume: 
 
1. En las repulsiones de rango corto para wij se pueden considerar los iones como 
esferas de radio a. 
2. El componente Coulombico modificado de wij puede representarse como eZji(Rj) 
donde i(Rj) es el potencial electrostático promedio a distancia Rj del ion i en el 
origen. 
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y la ecuación de Laplace cuando R a , 
 2 0,i R a         (1.14) 
 
En la ecuación 1.13 D es la constante dieléctrica del solvente y q i(R) es la densidad 
de carga a distancia R con el ion i en el origen de las coordenadas. 
4. La densidad de carga es el resultado de la distribución de la carga en el medio, que 
no se conoce pero debe ser consistente con la probabilidad por unidad de volumen 
de encontrar el ion i en el origen simultáneamente con un ion j a una distancia R. 
Para una disolución  de electrolitos ocupando un volumen V y que contiene N1, N2. 









    
 
 

















      (1.16) 
 
La ecuación anterior permitiría en principio calcular la función de distribución ion – ion y 
luego las propiedades termodinámicas de una disolución de electrolitos, pero no puede 
resolverse analíticamente y es necesario utilizar métodos numéricos. 
 
 Introduciendo el concepto de potencial químico, que es el cambio de energía de Gibbs 
cuando un mol de soluto a temperatura y presión constantes se integra a la solución. En la 
representación estándar del potencial químico de un soluto µθ + RT ln mi es la parte del 
potencial que no involucra interacciones soluto-soluto y RT lnγi es la parte que las 
involucra, es decir que esta última expresión describe el trabajo, a temperatura y presión 
constantes, de las interacciones moleculares cuando se agrega un mol de soluto a la 
solución. 
 
Utilizando la energía de Gibbs, evaluando la contribución a al potencial de atmosfera iónica 
para una contribución iónica y combinando la contribución de los iones individuales  se 
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     (1.18)
 
 
De la ecuación anterior  se puede deducir que: 
 
1. Se verifican las reglas empíricas en cuanto a la fuerza iónica en la proporcionalidad 
de κ con la raíz cuadrada de la concentración. 


















     
(1.19)   
encontrando que la ley límite es exacta para los coeficientes de actividad de 
acuerdo al modelo utilizado. 
3. Se verifican los efectos de apantallamiento descritos cualitativamente para las 
interacciones entre un par de iones con respecto a la nube de carga que se 
interpone entre ellos.  
 
Considerando las interacciones iónicas en la solución se puede estudiar teóricamente el 
comportamiento de las soluciones de electrolitos en términos de actividades y coeficientes 
de actividad. La teoría de Debye-Huckel explica bien el comportamiento de soluciones 
diluidas hasta una concentración de 0.01M donde se pueden considerar los iones como 
cargas puntuales y las fuerzas coulómbicas de amplio rango son importantes, esta teoría 
predice que los coeficientes de actividad disminuyen al aumentar la concentración. La ley 
límite de Debye-Huckel expresa la variación del coeficiente de actividad medio iónico de un 
soluto con respecto a la fuerza iónica del medio [11]. 
  
1.1.4 Modelo de Pitzer 
Bronsted postuló el principio de interacción especifica según el cual “En una solución 
diluida de una sal de concentración total constante, los iones serán uniformemente 




una solución diluida de cualquier mezcla de electrolitos de la misma valencia, el coeficiente 
de actividad de cada electrolito dependerá solo de la concentración total y proponen la 
hipótesis de la independencia de los coeficientes de actividad de los iones. Se ha 
demostrado experimentalmente que en soluciones diluidas los coeficientes de actividad de 
cualquiera de los iones dependen solamente de la fuerza iónica de la solución. Esto hace 
posible calcular el coeficiente de actividad de una sal cuando se conoce el de otra sal [20]. 
 
El reconocimiento de la importancia de las interacciones ion-solvente en el estudio de los 
coeficientes de actividad combinado con los conceptos de Debye –Huckel permite una 
ampliación de la teoría y el surgimiento de diferentes métodos basados en modelos 
químicos para la predicción de coeficientes de actividad [11]. 
 
A partir de la teoría de interacción específica propuesta por Bronsted se desarrolla la 
ecuación de Pitzer o teoría de interacción iónica según la cual los iones del mismo signo 
tienden a permanecer alejados entre sí y por lo tanto, las fuerzas de corto alcance entre 
ellos tendrían muy pocas consecuencias. Al contrario de los iones de signo contrario que 
se acercarían lo máximo posible afectándose por las fuerzas de corto alcance. Además las 
características de estas fuerzas de corto alcance serían específicas para cada par de 
iones. Esta ecuación propuesta como una consecuencia de la teoría de Debye-Huckel 
aplica a muy bajas concentraciones por lo cual requiere la adición de términos para 
considerar las interacciones de corto alcance al aumentar la concentración [11]. 
1.2 Agregados Micelares.  
Las moléculas de un surfactante se asocian entre sí en solución acuosa en un proceso 
energéticamente favorecido en el cual se reduce la interface agua hidrocarburo y de esta 
asociación se obtienen agregados estructurados o micelas. En el caso de soluciones 
acuosas una micela consiste en monómeros de surfactante orientados de modo que sus 
extremos apolares estén en máximo contacto uno con otro y sus regiones polares tengan el 
máximo contacto con el agua lo cual se optimiza en estructuras esféricas para números 
pequeños de moléculas en el agregado pero se habla de estructuras más complejas por 





El mínimo valor de una propiedad para la formación de micelas es definido como critico 
micelar y específicamente la concentración micelar critica CMC puede verse como la 
concentración de las especies monoméricas, es decir que la micelación ocurre cuando la 
concentración del monómero en solución excede el valor crítico. A concentraciones de 
surfactante superiores a CMC la concentración de micelas aumenta linealmente y la 
concentración del surfactante permanece prácticamente constante. La concentración critica  
a la cual ocurre la agregación micelar refleja el balance entre las interacciones de los 
residuos hidrocarbonados de las moléculas de surfactantes, la hidratación y los efectos 
repulsivos electrostáticos de los grupos hidrofílicos de las moléculas. La concentración 
micelar crítica y las propiedades de los agregados dependen de muchos factores que 
incluyen afinidad y tamaño del contra-ion, longitud de la cadena hidrocarbonada, fuerza 
iónica y pH [22]. 
 
La estructura micelar ha sido ampliamente discutida, inicialmente se propusieron micelas 
esféricas y unilaminares a partir de las cuales y con el apoyo de evidencia experimental de 
dispersión de neutrones y microscopía electrónica se han propuesto estructuras más 
complejas como anillos, cilindros, cuerdas, elipsoides, hélices cuadruples y transiciones de 
esfera y cilindros. El tamaño de la micela depende de factores estructurales y otros factores 
relacionados con el entorno de las moléculas de surfactante como temperatura, tipo y 
concentración de los solutos y, en el caso de electrolitos débiles, del pH. En todo caso al 
menos una dimensión de la micela se restringe por el tamaño de la molécula [23]. 
 
Dos modelos pueden describir la micelación:  
 Modelo de separación de fase, en el cual la formación de micelas es similar a la 
precipitación, cuando se supera una cierta concentración y el solvente se satura se forman 
las micelas como una fase separada del solvente. 
 Modelo de equilibrio de complejos, en el cual la micela establece un equilibrio con 
los monómeros o diferentes micelas establecen equilibrio con unidades poliméricas 
diferentes. 
 
En general modificaciones estructurales que disminuyen la concentración micelar crítica 
incrementan el número de agregación y disminuyen la esfericidad de la micela. La 




generalmente el número de agregación aumente con la longitud de la cadena de carbono 
para un mismo grupo polar.  
 
Los surfactantes iónicos muestran poca dependencia en el número de agregación con la 
naturaleza del grupo polar lo cual es coherente si se considera que este no afecta la 
densidad superficial de empaquetamiento que determina el radio máximo de la micela. Si 
se comparan grupos polares de diferente tamaño el grupo más pequeño genera una micela 
más grande por la alta eficiencia de empaquetamiento por ejemplo los haluros de 
alquilamonio producen micelas más grandes que los haluros de  trimetilalquilamonio. El 
aumento en el tamaño del contra-ion es similar al causado por el aumento en el grupo polar 
por lo tanto en general el tamaño de la micela disminuye cuando aumenta el tamaño del 
contra-ion [22]. 
 
El incremento en la temperatura produce una ligera disminución en el tamaño de las 
micelas de surfactantes iónicos, que se puede asignar a una disminución entrópica en la 
agregación cuando aumenta la temperatura. El tamaño de micela normalmente se 
determina a una concentración un poco menor que la concentración micelar critica, sin 
embargo muchas de estas moléculas forman agregados mayores cuando aumenta la 
concentración y las micelas mismas se agregan y en caso de formar micelas visibles se 
puede hablar de “cloud point”. 
 
La separación polar-apolar en las moléculas de surfactantes las hace responsables de la 
tendencia a acumularse y orientarse en interfases de diferente polaridad, cuando las 
interfase involucra agua la región polar de la molécula se orienta hacia el agua y la otra 
región a la fase menos polar y esta habilidad no se restringe a interfases macroscópicas 
sino que se extiende a interfases microscópicas como pueden ser la del agua y una 
molécula orgánica en cuyo caso el surfactante cumple su función como solubilizador. 
 
Usualmente los surfactantes cuentan con cadenas alifáticas largas en las cuales el grupo 
apolar tiene cadenas entre 10 y 18 átomos de carbono, cadenas de menor longitud no 
tienen un efecto surfactante marcado y cadenas más largas son de difícil solubilización. El 
grupo apolar de la molécula debe ser suficientemente fuerte para mantener la región no 




 1.3 Soluciones Acuosas de Sales de Amonio Cuaternario  
Las sales de amonio cuaternario TAAS son un modelo interesante para el estudio de 
interacciones hidrofóbicas debido a que aun con residuos alifáticos de hasta 14 átomos de 
carbono mantienen una relativa alta solubilidad en agua. Estas sales son solutos mixtos 
para los cuales se ha determinado en soluciones acuosas la preponderancia de los 
fenómenos de interacción hidrofóbica, las primeras investigaciones se realizaron en 1928 
por Ebert y Lange con yoduros y cloruros de Tetraalquilamonio TAA, encontrándose 
desviaciones negativas de la ley límite de Debye-Huckel para los yoduros y positivas  para 
cloruros [4]. Posteriormente se reportó a partir de datos de comparación isopiéstica 
correlación entre el tamaño del catión y los coeficientes osmóticos para cloruros, bromuros 
y yoduros, fenómeno explicado en términos de la estructura del agua o de la formación de 
micelas [24]. Los cationes de las sales de TAA se consideran simétricos cuando sus 
cadenas alquilo presentan configuración simétrica y asimétricos en el caso contrario, esta 
diferenciación ha sido empleada para estudiar la influencia de la geometría del catión y la 
longitud de cadena. 
 
Las moléculas de sales de TAA tienen carácter parcialmente no electrolítico considerando 
los iones a dilución infinita, la contribución de los grupos apolares en el comportamiento 
total puede verse claramente en las propiedades térmicas. En particular se encuentran Cp 
grandes y positivas asociadas a sus disoluciones. La naturaleza en dos regiones polar y 
apolar de estas moléculas las hace agentes activos en cuanto a propiedades de superficie 
o surfactantes y una de las clases más estudiadas de agentes solubilizantes. Se han 
determinado las concentraciones micelares criticas para solutos de especial interés y 
aplicación (Tabla 1-1). 
 
Tabla 1-1. Concentración micelar critica CMC de bromuros de alquiltrimetilamonio con 
cadenas alquilo de longitudes de cadena de 8 a 16 átomos de carbono a[34]b[35]c[36] 
 
Longitud de Cadena T ºC CMC  M Log CMC 
8 25a 1.40 *10-1 -0.85 
8 30c 3.25*10-1 -0,49 
10 25a 6.80 *10-2 -1.17 




12 25a 1.60 *10-2 -1.80 
12 30c 1.56*10-2 -1.81 
14 35b 4.0*10-3 -2.40 
14 30b 3.9*10-3 -2.41 
14 30c 3.74*10-3 -2.43 
14 25a 3.60 *10-3 -2.44 
14 25b 3.7*10-3 -2.43 
14 20b 3.7*10-3 -2.43 
14 15b 3.9*10-3 -2.41 
 
Los iones de TAA manifiestan su naturaleza hidrofóbica de modo particular actuando como 
formador de estructura en el agua en organización similar a la de clatratos hidratados 
cristalinos según evidencia de medidas de dispersión [1]. También se propone la formación 
de estructuras tipo icebergs en torno a las cadenas de carbono de estas sales como 
explicación a Cp altos que corresponderían a la energía necesaria para  el rompimiento de 
estas estructuras [25]. Mientras que resultados de técnicas de análisis de rayos x, 
propiedades de transporte, conductancia por adsorción ultrasónica y relajación dieléctrica 
se han interpretado como evidencia de la existencia de clatratos hidratados [26]. Los 
clatratos de estas sales corresponden a un poliedro básico dodecaedro de  20 vértices, 20 
moléculas de agua y 12 caras y la mayor estructura de este tipo tiene 26 vértices.  
  
En cuanto a la solubilidad de estas sales se ha encontrado dependencia del tamaño del 
anión y del catión, sales de alta solubilidad  tienen catión grande y anión disrruptor de 
estructura acuosa como yoduro y  clorato [5]. 
 
Se han estudiado los volúmenes aparente y parcial molal que proporcionan información de 
interacciones soluto-soluto y soluto-solvente, estas propiedades son función de presión, 
temperatura y concentración, los volúmenes aparentes de sales de tetrabutilamonio tienen 
mínimos que corresponden a la composición de clatratos cristalinos y que son más 
marcados para temperaturas bajas. Para aniones diferentes la curva conserva la misma 
tendencia lo cual se ha interpretado como predominancia del efecto de las interacciones 
catión-catión. Las interacciones soluto-soluto estabilizan estructuralmente el agua por 
efecto de los grupos alquilo en la naturaleza del enlace de hidrógeno del agua. Para las 




catión pues no se considera formación de micelas que se asocian a volúmenes positivos y 
grandes [27-30]. 
                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                              
Adicionalmente a la importancia de los haluros asimétricos de TAA en el estudio del efecto 
de la longitud de cadena del catión, investigaciones realizadas en el Grupo de 
Termodinámica Clásica de la Universidad Nacional de Colombia en determinación de 
coeficientes osmóticos y de actividad  con bromuros simétricos y asimétricos de grupos 
butilo [9,31-33] mostraron desviaciones de la idealidad mayores en el caso de sales 
asimétricas, lo cual se atribuyó a mayor peso de las interacciones hidrofóbicas con 
respecto a los bromuros simétricos [7, 31]. La influencia de anión se estudio por 
determinación de estos coeficientes en MeEt3NI y MeEt3NBr encontrando diferencias en el 
comportamiento de los coeficientes y en el tipo de desviación de la idealidad en el mismo 
rango de concentración e igual temperatura 298.15 K [32]. 
 
Lindenbaum y colaboradores determinaron coeficientes osmóticos a 65°C para soluciones 
de haluros de TAA simétricos, y utilizando datos termodinámicos disponibles en literatura 
para 25°C realizaron el análisis del comportamiento de las soluciones en función de 
temperatura y tamaño del ion [28]. 
 
De Lisi, S. Milioto y R.E. Verrall determinaron volúmenes molares parciales y 
compresibilidades en soluciones acuosas de bromuros de alquiltrimetilamonio con cadenas 
alquilo de 8 a 16 átomos de carbono, otras investigaciones estudian la influencia de estas 
mismas sales en sistemas acuosos de interés biológico [28, 29]. En el Grupo de 
Termodinámica Clásica de la Universidad Nacional de Colombia se han realizado 
determinaciones de volúmenes molares parciales de sales simétricas y asimétricas de 
amonio cuaternario  de cadena corta [30].  
 
2. Materiales y Métodos 
2.1 Reactivos y Preparación de Soluciones. 
2.1.1 Los reactivos utilizados fueron:  
 Sales de amonio cuaternario correspondientes a la serie de bromuros de n-alquil-
trimetilamonio donde la cadena alquilo corresponde a 8, 10, 12 y 14 átomos de 
carbono. 
 Bromuro de trimetiloctilamonio puro ≥ 98.0% Marca: Fluka, Sigma Aldrich. 
 Bromuro de deciltrimetilamonio. puro ≥ 98.0% Marca: Fluka, Sigma Aldrich. 
 Bromuro de dodeciltrimetilamonio 99% Marca: Sigma, Sigma Aldhich. 
 Bromuro de trimetiltetradecilamonio ≥99% Marca: Sigma,Sigma Aldrich. 
 Agua doblemente destilada con una conductividad específica de 1.0x10-6 a 1.8x10-6 
S cm-1. 
 Sales de calibración y chequeo grado analítico marca Merck. 
 Cloruro de Sodio.  
 Cloruro de Potasio. 
 Grasa de alto vacio Dow Corning. 
 Acetona para análisis Merck 
 Éter dietílico para análisis Merck 
 
2.1.2 Preparación de soluciones. 
Las soluciones se prepararon por pesada de los componentes utilizando las balanzas 
Mettler AT261 con precisión de ± 1x10-5 g, y OHAUS Explorer modelo E12140 con 
precisión  de ± 1x10-5 g en concentraciones entre 0.1 m y 0.8 m. Todas las soluciones 
se sometieron a ultrasonido  por tiempos entre 3 y 5 minutos, lo cual facilitó la 






2.2 Especificaciones de la celda isopiéstica y el 
montaje experimental [37-38]. 
Las determinaciones isopiésticas se realizaron en equipos construidos en dos sedes de 
la Universidad Nacional de Colombia. Se realizo un montaje de celda isopiéstica en el 
Laboratorio de Investigaciones Básicas de la sede Bogotá (Figura 2.2) y cuatro 
montajes en 2 baños termostatos cada uno con capacidad para dos celdas isopiésticas 
en el Laboratorio de Termodinámica de la Facultad de Ingeniería de la sede Manizales. 
 
2.2.1 Celda isopiéstica. 
Cada una de las cinco celdas isopiésticas a utilizar en este trabajo ha sido construida a 
partir de un balón de 4 L que se cortó por la mitad para colocar un fondo cóncavo y las 
14 terminales tipo “macho” para las cápsulas ubicadas en el borde inferior externo 
igualmente distribuidas. En la parte superior lateral se colocó una llave de paso para 
hacer vacío. Las cápsulas de vidrio que se acoplan a los 14 terminales tienen un 
volumen de 25 mL y su acople es en vidrio esmerilado rectificado con el terminal que le 
corresponda. En el tope de la celda la boca del balón reforzada funciona como soporte 











Figura 2-1 Celda Isopiestica 
 
2.2.2 Control de temperatura 
La celda se ubica en un doble baño termostatado de agua (Figura 2-2), el baño exterior 
cuenta con un sistema de refrigeración. Considerando que se trabajaron temperaturas 
inferiores a la temperatura ambiente se utilizaron unidades de refrigeración con potencia 




capacidad de una celda. La variación de la temperatura en el termostato interior se 
controla con una unidad de control Lauda con recirculación en el montaje de una celda 
y con sistema de termocontacto relevo utilizando termómetros marca GDR/Bestell de 
escala de 0 a 50C y resistencia de 100  en los dos baños utilizados de dos celdas. La 
temperatura se determinó con termómetro calibrado contra un termómetro certificado 




Figura 2-2. Montaje de celda en el baño termostatado. 
 
El sistema de control de temperatura permitió estabilizar el sistema en las siguientes 
temperaturas de trabajo: 283.15, 288.15, 293.15, 298.15 y 303.15 K con incertidumbre 
de ± 0.005 K. 
 
2.2.3. Otros instrumentos utilizados 
Bomba de vacio WM Welch 
Sensores de presión Vernier en rango de 0 a 210 kPa con precisión de ± 0.05 acoplado 
a calculadora Texas Instruments TI t183 plus. 





2.2.4 Consideraciones experimentales 
En el desarrollo de este trabajo se realizaron modificaciones en el montaje de la celda 
isopiéstica que permitieron optimizar el uso del montaje instrumental y ampliar su  
aplicabilidad principalmente en cuanto al rango de temperatura, para lo cual se 
consideraron los siguientes aspectos: 
 
 Condiciones de la agitación realizada por el motor y estabilidad en el tiempo de 
uso. 
 Determinación de las cantidades optimas de solución para obtener el equilibrio 
entre las fases gas-liquido del solvente. 
 Adecuado sistema de refrigeración y control de temperatura. 
 Identificación de factores que determinen el surgimiento de gradientes de 
temperatura. 
 Estabilidad, estructura y manejo de la celda de vidrio. 
El esquema general del montaje experimental es el mismo en todas las celdas 
utilizadas (Figura 2-3). 
 
 
Figura 2-3.  Esquema del montaje experimental. Componentes: 1. Celda múltiple, 2. 
Termostato interno 3. Motor, 4. Termostato externo, 5. Termómetro, 6. Unidad de 





2.3 Protocolo Experimental 
Una vez consideradas las condiciones experimentales generales se siguen los 
siguientes pasos tanto para la calibración de la celda como para realizar las 
determinaciones: 
 Determinar el peso de los balones de la celda con agitador. 
 Preparar soluciones por pesada. 
 Colocar las soluciones en baño de ultrasonido. 
 Disponer las soluciones por peso en los balones de la celda.  
 Ensamblar la celda con los balones utilizando grasa de alto vacio colocando 
cada balón en la terminal correspondiente.  
 Asegurar cada balón con pinzas de Nylon®.  
 Hacer vacío en la celda lentamente hasta un valor  de 15 a 40 mm de Hg. 
 Ajustar y controlar temperatura en el baño termostatado. 
 Poner a girar la celda en el baño termostatado el tiempo determinado. 
 Retirar la celda del baño una vez transcurrido el tiempo estimado para el 
equilibrio. 
 Llevar la celda a presión atmosférica abriendo la llave a una trampa de 
humedad. 
 Retirar uno a uno los balones de la celda limpiando cada uno en el exterior y en 
la unión esmerilada para eliminar la grasa. En esta limpieza se utiliza éter 
etílico y acetona. 
 Cerrar  herméticamente cada balón y colocar en desecador hasta equilibrar a 
temperatura ambiente. 
 Pesar los balones. 
Entre una determinación y la siguiente los balones eran lavados secados y su peso se 
verificaba, se mantenían en desecador hasta la siguiente determinación. 
 
2.4 Calibración de la Celda y Determinación de 
Molalidades Isopiésticas [37-38] 
En la calibración a 298.15 y 303.15 K se utilizaron las soluciones de las sales de 
referencia y chequeo en el límite inferior del rango de molalidades a considerar y la 
celda se hizo girar en diferentes tiempos entre 3 y 12 días. De esta manera se 




concentración como tiempos de equilibrio para las soluciones problema. Para 
temperaturas menores se siguió el mismo procedimiento  ajustando por ensayo y error 
el tiempo de equilibrio, y verificando mínimo en 2 experimentos. Todas las 
determinaciones se realizaron en orden descendente de temperatura. Los puntos de 
calibración en concentraciones más altas se determinaron simultáneamente con la 
determinación de las soluciones problema. 
 
2.5 Determinacion de Coeficientes Osmóticos de las 
Soluciones [33, 36-37]. 
Los valores de coeficiente osmótico de NaCl que es el patrón primario se obtienen 
mediante el software para la ecuación de correlación de Archer-Pitzer [37]. El 
coeficiente osmótico de la solución problema se obtiene a partir de la relación: 
r r MXm m    (2.1) 
donde mr es la molalidad de referencia, mMX es la molalidad de la solución problema, r 
es el coeficiente osmótico de la solución de referencia,  es el coeficiente osmótico de 
la solución problema.  
 
En la calibración se obtuvo el valor de coeficiente osmótico del KCl a partir de los datos 
para NaCl. Se establece que se ha alcanzado el equilibrio comparando los valores 
obtenidos de coeficientes osmóticos de la sal de chequeo KCl con valores reportados 
en literatura y  evaluando la reproducibilidad entre muestras del mismo soluto. 
 
Para la determinación de coeficientes osmóticos de las soluciones, se colocaron en la 
celda por lo menos 2 balones con soluciones de cada una de las sales de referencia y 
chequeo. Cada ensayo incluyó por lo menos duplicado y en la mayoría de los casos 
triplicado de las soluciones para cada sal de amonio. 
 
El equilibrio se verifica comparando los valores obtenidos de la actividad del solvente  

















donde a sol es la actividad del solvente, Msol es masa molar del solvente, mr es la 
molalidad final de la solución y r es el número de iones; y comparando los coeficientes 
osmóticos y de actividad del  soluto de chequeo con los reportados en literatura.  
 
2.6 Determinación de Coeficiente de Actividad de las 
Soluciones [31-33] 
Los coeficientes de actividad se obtienen a partir de los coeficientes osmóticos 
utilizando la ecuación de Gibbs-Duhem [11]. 
La ecuación anterior es evaluada a partir del ajuste polinomial de los coeficientes 
osmóticos que se realizo utilizando el programa Table Curve®. 
 
3. Resultados y Análisis. 
 
3.1 Condiciones Experimentales. 
Se optimizó el diseño de los agitadores llegando a un diseño de núcleos de hierro 
encapsulados en una cobertura de Nylon® de tamaño total entre 5 y 8 mm que se 
agitan disponiendo fuera de la celda 4 imanes de neodimio, los cuales con la rotación 
de la celda producen una agitación  moderada al paso de cada balón sobre cada uno 
de los imanes. La inercia química de los agitadores en las soluciones de estudio se 
evaluó por periodos de hasta 60 días, tiempo en el cual no se presentaron cambios en 
el peso de los agitadores.  
 
En cada balón se dispusieron aproximadamente 2 g de solución tal como se había 
optimizado en trabajos anteriores [36] y con las nuevas condiciones de agitación se 
utilizó 30 rpm como la velocidad de giro máxima con la cual no se producen 
salpicaduras  en el paso del balón sobre cada imán. 
 
Se realizó vacio en la celda por 30 minutos antes de colocarla en baño termostatado, lo 
cual en todos los casos fue suficiente para alcanzar la presión deseada. Las soluciones 
se sometieron a ultrasonido por 3 minutos excepto aquellas de mayor concentración 
para los solutos de cadena de 12 y 14 átomos de carbono en cuyo caso se utilizó el 
ultrasonido por 5 minutos pues estas mostraron dificultad en la solubilización. 
 
Las modificaciones al montaje previamente utilizado mostraron no afectar las 
determinaciones gravimétricas y no requerir cambios mayores en el protocolo 
experimental. 
 
La disminución en los tiempos de equilibrio para las modificaciones realizadas se evaluó 
para ensayos preliminares a bajas concentraciones de la sal de referencia y la sal de 
chequeo en temperatura 298.15 K. Tiempos de 3, 4, 5, 6, 8, 10 y 12 días fueron 
probados verificándose el equilibrio en algunos ensayos a 6 días y en todos los 




comparada con los mejores tiempos reportados en estudios anteriores entre 12 y 20 
días [10]. 
 
3.2 Coeficientes Osmóticos y de Actividad de 
Soluciones Acuosas de KCl. 
El equilibrio isopiéstico se verifica utilizando un soluto de chequeo para el cual existan 
datos previos reportados en literatura. El cloruro de potasio es uno de los solutos para 
los cuales se dispone de mayor información incluyendo coeficientes osmóticos y de 
actividad obtenidos a partir del método isopiéstico a diferentes temperaturas 16, 17, 31, 
37, 39. 
 
Los coeficientes osmóticos de las soluciones de NaCl se calcularon a partir de la 
ecuación de correlación de Archer-Pitzer [37]. Los coeficientes osmóticos de las 
soluciones de KCl se determinaron a partir de las molalidades de equilibrio y el 







      (3.1) 
Los resultados obtenidos con cloruro de potasio como sal de chequeo permitieron 
establecer los tiempos de equilibrio para cada una de las temperaturas de trabajo; 
adicionalmente se utilizó como criterio de equilibrio la reproducibilidad en las 






    
 
   (3.2) 
La incertidumbre absoluta en el cálculo del coeficiente osmótico se calcula de acuerdo a 






    
 
  (3.3) 
Las incertidumbres calculadas se muestran en el Anexo A 
Los coeficientes osmóticos experimentales para cada temperatura se ajustaron a 
ecuaciones polinómicas con las cuales se determinaron los coeficientes para las 





Se estableció  un periodo de 8 días como tiempo de equilibrio para los experimentos 
realizados a 298.15 K. Se determinaron las concentraciones de equilibrio y los 
coeficientes osmóticos de las sales de referencia y chequeo (Tabla 3-1), los resultados 
para la sal de chequeo se ajustaron a un polinomio y se calcularon los coeficientes para 
concentraciones reportadas en literatura (Tabla 3-2). 
 
Se calcularon las actividades del solvente en cada solución y se calcularon los errores 
relativos entre estas obteniendo  el máximo error 0.0014% en experimentos a 298.15 K 
(Anexo C). 
 
Tabla 3-1. Molalidades de equilibrio y coeficientes osmóticos 
para las sales de calibración a 298.15 K. 
 
NaCl KCl 
m (mol/kg)  m (mol/kg)  
0.08045 0.9356 0.08095 0.9298 
0.10184 0.9319 0.10230 0.9277 
0.13738 0.9277 0.13823 0.9220 
0.15501 0.9262 0.15613 0.9196 
0.16077 0.9258 0.16235 0.9168 
0.19825 0.9235 0.20045 0.9133 
0.29904 0.9208 0.30370 0.9067 
0.40610 0.9207 0.41510 0.9007 
0.45017 0.9212 0.46050 0.9005 
0.58435 0.9235 0.60035 0.8989 
 


















0,10000 0.9270 0.9270 0.9266 0.927 0.927 0.926 0.9261 
0,20000 0.9137 0.9129 0.9139 0.913 0.913 0.913 0.9128 
0,30000 0.9055 0.9063 0.9054 0.906 0.906 0.906 0.9061 
0,40000 0.9005 0.9018 0.9010 0.902 0.902 0.902 0.9024 
0,50000 0.8986 0.8985 0.8991 0.900 0.899 0.900 0.9002 
0,60000 0.8996 0.8999 0.8978 0.899 0.898 0.899 0.8990 
a. Este trabajo, b. [10] Romero et al. 2006, c.[33] Amado et al. 2004, d. [41] Hamer 
et al. 1972, e. [42] Robinson 1961, f.[17] Scatchard et al. 1938, g. [39] Archer 
1992. 
 
El coeficiente iónico medio de actividad se calcula utilizando la correlación de la 
molalidad y el coeficiente osmótico según la ecuación de Gibbs –Duhem: 




ln (1 ) 2 (1 ) /
m




Se utiliza el mejor ajuste polinómico para las variables m1/2  y  (1-)/ m1/2, (anexo B) 
considerando que el intercepto en cero se ha reportado para el cloruro de potasio a 
298.15 K en un valor de 0.3903 [2]. Los coeficientes de actividad se calculan para 
molalidades reportadas en literatura (Tabla 3-3). 
 


















0.10000 0.7681 0.7687 0.7687 0.766 0.768 0.770 0.770 0.767 
0.20000 0.7172 0.7175 0.7171 0.715 0.717 0.718 0.719 0.715 
0.30000 0.6857 0.6868 0.6867 0.684 0.687 0.688 0.688 0.685 
0.40000 0.6636 0.6652 0.6649 0.662 0.665 0.666 0.667 0.664 
0.50000 0.6476 0.649 0.6481 0.646 0.649 0.649 0.651 0.648 
0.60000 0.6363 0.6364 0.6372 0.633 0.636 0.637 0.638 0.635 
a. Este trabajo, b. [10] Romero et al 2006, c. [33] Amado et al. 2004 d [41] Hamer et al. 1972, e. 
[42] Robinson 1961, f. [17] Scatchard et al. 1938, g. [39] Archer 1992. h. [43] Harned et al 1937.  
 
 
Se estableció como tiempo de equilibrio 6 días para los experimentos realizados a 
303.15 K. Se determinaron las concentraciones de equilibrio y los coeficientes 
osmóticos de las sales de referencia y chequeo (Tabla 3-4), los resultados para la sal 
de chequeo se ajustaron a un polinomio y se calcularon los coeficientes para 
concentraciones reportadas en literatura (Tabla 3-5). 
 
 
Tabla 3-4. Molalidades de equilibrio y coeficientes osmóticos para las sales de 
calibración a 303.15 K. 
 
NaCl KCl 
m (mol/kg)  m (mol/kg)  
0.09866 0.9322 0.09985 0.9211 
0.14730 0.9267 0.14899 0.9162 
0.17598 0.9247 0.17809 0.9137 
0.21856 0.9227 0.22261 0.9059 
0.26025 0.9216 0.26624 0.9009 
0.30472 0.9210 0.31224 0.8988 
0.38977 0.9211 0.40056 0.8963 
0.42033 0.9214 0.43133 0.8979 
0.55839 0.9239 0.57455 0.8979 













Tabla 3-5. Coeficientes osmóticos y de actividad de soluciones de KCl a 











0.1 0.9211 0.7671 0.9279 0.7773 
0.2 0.9095 0.7150 0.9137 0.7254 
0.3 0.9012 0.6821 0.9066 0.6944 
0.4 0.8962 0.6594 0.9026 0.6730 
0.5 0.8945 0.6434 0.9004 0.6569 
0.6 0.8960 0.6323 0.8993 0.6443 
a Este trabajo, b [37] González 2004. 
 
Se estableció como tiempo de equilibrio 12 días para los experimentos realizados a 
293.15 K. Se determinaron las concentraciones de equilibrio y los coeficientes 
osmóticos de las sales de referencia y chequeo (Tabla 3-6), los resultados para la sal 
de chequeo se ajustaron a un polinomio y se calcularon los coeficientes para 
concentraciones reportadas en literatura (Tabla 3-7). 
 
Tabla 3-6. Molalidades de equilibrio y coeficientes osmóticos para las sales de 
calibración a 293.15 K. 
 
NaCl KCl 
m (mol/kg)  m (mol/kg)  
0.10588 0.9315 0.10638 0.9271 
0.11698 0.9300 0.11732 0.9273 
0.17405 0.9248 0.17522 0.9186 
0.19950 0.9233 0.20099 0.9164 
0.23745 0.9215 0.24037 0.9103 
0.24637 0.9215 0.24980 0.9089 
0.29134 0.9204 0.29689 0.9032 
0.34161 0.9198 0.34876 0.9009 
0.37669 0.9197 0.38583 0.8979 
0.45224 0.9201 0.46590 0.8931 
0.55981 0.9216 0.57722 0.8938 
 
















0.10000 0.9284 0.7730 0.9254 0.7637 0.9274 0.768 0.770 
0.20000 0.9156 0.7229 0.9110 0.7112 0.9115 0.716 0.718 
0.30000 0.9041 0.6887 0.9031 0.6795 0.9024 0.684 0.688 
0.40000 0.8964 0.6642 0.8985 0.6574 0.8972 0.660 N.R. 
0.50000 0.8931 0.6468 0.8962 0.6410 0.8951 0.644 0.651 
0.60000 0.8944 0.6352 0.8955 0.6284 0.8948 0.631 N.R. 





Se estableció como tiempo de equilibrio 15 días para los experimentos realizados a 
288.15 K. Se determinaron las concentraciones de equilibrio y los coeficientes 
osmóticos de las sales de referencia y chequeo (Tabla 3-8), los resultados para la sal 
de chequeo se ajustaron a un polinomio y se calcularon los coeficientes para 
concentraciones reportadas en literatura (Tabla 3-9). 
 
 
Tabla 3-8. Molalidades de equilibrio y coeficientes osmóticos para las sales de 
calibración a 288.15 K. 
 
NaCl KCl 
m (mol/kg)  m (mol/kg)  
0.11017 0.9309 0.11100 0.92390 
0.10758 0.9313 0.10784 0.92903 
0.14342 0.9272 0.14540 0.91456 
0.22078 0.9219 0.22403 0.90853 
0.17223 0.9247 0.17499 0.91012 
0.26786 0.9202 0.27269 0.90390 
0.07832 0.9363 0.07893 0.92903 
0.22902 0.9216 0.23299 0.90590 
0.15489 0.9260 0.15689 0.91420 
0.35661 0.9188 0.36522 0.897139 
0.42564 0.9186 0.43650 0.895745 
 
 




















0.10000 0.9259 0.7679 0.9272 0.7685 0.927 0.772 0.927 0.772 0.769 
0.20000 0.9093 0.7134 0.914 0.7178 0.9139 0.719 0.914 0.72 0.719 
0.30000 0.9013 0.6809 0.9061 0.6867 0.9058 0.688 0.906 0.689 0.687 
0.40000 0.8966 0.6582 0.9004 0.664 0.9005 0.666 0.901 0.667  N.R. 
a. este trabajo b.[10] Romero et al. 2006, c.[33] Amado et al. 2004, d.[44] Platford 1973, e.[41] 
Harned et al. 1937. 
 
Se estableció como tiempo de equilibrio 20 días para los experimentos realizados a 
283.15 K. Se determinaron las concentraciones de equilibrio y los coeficientes 
osmóticos de las sales de referencia y chequeo (Tabla 3-10), los resultados para la sal 
de chequeo se ajustaron a un polinomio y se calcularon los coeficientes para 










Tabla 3-10. Molalidades de equilibrio y coeficientes osmóticos para las sales 
de calibración a 283.15 K. 
 
NaCl KCl 
m (mol/kg)  m (mol/kg)  
0.09108 0.9339 0.08998 0.9454 
0.09130 0.9338 0.09031 0.9441 
0.09464 0.9332 0.09459 0.9337 
0.13195 0.9280 0.13337 0.9182 
0.17050 0.9240 0.17242 0.9137 
0.17331 0.9242 0.17552 0.9126 
0.20266 0.9222 0.20534 0.9102 
0.26155 0.9195 0.26555 0.9056 
0.28349 0.9188 0.28739 0.9063 
0.35265 0.9174 0.35909 0.9009 
0.37001 0.9172 0.37677 0.9008 
0.46330 0.9168 0.47305 0.8979 
0.47851 0.9168 0.48900 0.8971 
0.57356 0.9175 0.58708 0.8964 
 














0.1 0.9355 0.7806 0.9296 0.769 0.769 
0.2 0.9095 0.7102 0.9131 0.718 0.718 
0.3 0.9035 0.6730 0.9038 0.686 0.687 
0.4 0.9008 0.6474 0.8985 0.663 N.R. 
0.5 0.8981 0.6278 0.8955 0.646 0.648 
0.6 0.8945 0.6117 0.8938 0.632 N.R. 
 a. este trabajo b. [33] Amado et al.. 2004, c. [41] Harned et al.1937 
 
Los coeficientes osmóticos y de actividad de soluciones acuosas de KCl obtenidos en 





















Grafica 3-1. Coeficientes osmóticos de soluciones acuosas de KCl para las 








Grafica 3-2. Coeficientes de actividad de soluciones acuosas de KCl para las 








































3.3 Coeficientes Osmóticos y de Actividad de 
Soluciones Acuosas de Sales de Amonio 
Cuaternario. 
Establecido el tiempo de equilibrio, por chequeo con cloruro de potasio y utilizando 
como patrón primario cloruro de sodio, se calculan los coeficientes osmóticos de las 
soluciones de sales de amonio cuaternario a partir de las molalidades de equilibrio y los 








           (3.5) 
Las incertidumbres en las molalidades de equilibrio y coeficientes osmóticos se calculan 
como en el caso de la sal de chequeo KCl (Anexo A). 
 
Los coeficientes de actividad de las sales de amonio cuaternario se calculan como en el 
caso del cloruro de potasio, el intercepto de las ecuaciones de ajuste para cada una de 
las sales a las diferentes temperaturas de trabajo no se conoce y no se tiene 
información del comportamiento de coeficientes en el rango de molalidades entre la 
mínima concentración trabajada y cero, para obtener la integral se extrapola de acuerdo 
al mejor ajuste por mínimos cuadrados (Anexo B). Se obtienen los coeficientes 
osmóticos y de actividad para las molalidades de equilibrio en cada temperatura 
estudiada (Anexo D). 
 
En el equilibrio establecido cuando se monta el experimento con las dos sales de 
referencia (NaCl y KCl) y las cuatro sales de amonio cuaternario, las diferencias entre 
las concentraciones de las sales de referencia y las sales de amonio de cadena más 
larga, son altas y en algunos casos los datos no se consideraron por la apariencia 
heterogénea de las  disoluciones de más alta concentración.  
 
Los datos obtenidos para la sal con cadena de 10 átomos de carbono se ajustaron a un 
polinomio para interpolar coeficientes osmóticos y utilizar esta sal como referencia. En 
los montajes realizados para alcanzar el equilibrio utilizando las soluciones de la sal de 
cadena de 10 átomos de carbono como referencia y las dos sales de cadena más larga, 




298.15 K no se realizaron estos experimentos, para las otras temperaturas se 
consideraron los experimentos con sal de cadena de 10 átomos de carbono como 
referencia para molalidades de equilibrio en rangos no obtenidos en los experimentos 
realizados con NaCl como referencia. Las correlaciones de los coeficientes osmóticos y 
de actividad con la concentración para cada uno de los solutos de estudio se comparan 
con la ley límite de Debye-Hückel. 
3.3.1 Coeficientes osmóticos y de actividad  de sales de 
amonio cuaternario a 303,15 K 
Se observan desviaciones positivas de la ley límite para la sal con cadena de 8 átomos 
de carbono. Los coeficientes osmóticos de la sal de cadena de 10 átomos de carbono 
presentan desviaciones negativas menores que en el caso de los dos solutos de 
cadena más larga, en general los coeficientes osmóticos disminuyen con el aumento en 
la longitud de la cadena (Gráfica 3-3). 
 
En los coeficientes de actividad es difícil definir diferencias para las sales con cadenas 
de 12 y 14 átomos de carbono y los valores para el OctMet3NBr son más ajustados a la 
ley límite. El comportamiento de estos coeficientes con la longitud de la cadena es igual 
al observado en coeficientes osmóticos (Gráfica 3-4). 
 
Grafica 3-3. Coeficientes osmóticos de sales de amonio cuaternario 
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Gráfica 3-4. Coeficientes de actividad de sales de amonio cuaternario comparados con 
































Los coeficientes osmóticos de los dos solutos de cadena más larga presentan 
comportamientos similares en función de la concentración y las desviaciones son 
apenas menores para la cadena más corta (Gráfica 3-5). 
 
 
3.3.2 Coeficientes osmóticos y de actividad  de sales de 
amonio cuaternario a 298.15 K 
La sal con cadena de 8 átomos de carbono, presenta desviaciones menores a las de los 
otros solutos estudiados con intervalos de desviación negativa y positiva, en tanto que 
las sales de cadena más larga presentan desviaciones negativas con igual 
comportamiento al observado a 303.15 K. Las desviaciones en el caso de los 
coeficientes osmóticos aumentan con la longitud de cadena con diferencias pequeñas 
entre las sales con cadenas de carbono de 12 y 14 átomos que prácticamente están 
superpuestas  (Gráficas 3-6 y 3-7).  
 
Gráfica 3-6. Coeficientes osmóticos de sales de amonio cuaternario comparados 
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Gráfica 3-7. Coeficientes de actividad de sales de amonio cuaternario 






En los coeficientes de actividad el comportamiento es similar al presentado en 
coeficientes osmóticos pero se puede definir valores menores en todo el rango de 
concentración para el soluto DodecMet3NBr con respecto a Met3TetradecNBr.  
 
Leyendekkers y Hunter [45] determinaron a 298.15 K coeficientes de actividad de 
soluciones de DecEt3NBr utilizando una celda electroquímica en rango de 
concentración comparable con los resultados de este trabajo. El comportamiento de 
estos coeficientes en función de la concentración es similar al encontrado para los 
solutos en este trabajo, con valores muy cercanos a los determinados para soluciones 
de Met3OctNBr (Gráfica 3-8). Los resultados para el soluto DecEt3NBr muestran menor 
desviación de la ley limite, con respecto al soluto DecMet3NBr utilizado en este estudio, 
que en parte puede atribuirse a las diferencias experimentales en su determinación, 
pero también puede mostrar un efecto de las cadenas etilo que disminuyen las 
interacciones de la cadena de carbono más larga con respecto al soluto DecMet3NBr  





















Gráfica 3-8. Coeficientes de actividad de sales de amonio cuaternario 





3.3.3 Coeficientes osmóticos y de actividad  de sales de 
amonio cuaternario a 293.15 K 
En el caso del soluto Met3OctNBr se presenta igual que en temperaturas mayores un 
comportamiento cercano a la ley limite diferenciándose en este caso un mínimo y 
mayores desviaciones negativas. Las sales de cadena más larga presentan 
desviaciones negativas de tendencia similar y cuyos valores se solapan entre sí 
(Gráfica 3-9). En los coeficientes de actividad se diferencia mejor el comportamiento de 
cada soluto y el incremento de las desviaciones de la idealidad con el aumento de la 


































Gráfica 3-9. Coeficientes de actividad de sales de amonio cuaternario comparados con 





Gráfica 3-10 Coeficientes de actividad de sales de amonio cuaternario 
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3.3.4 Coeficientes osmóticos y de actividad  de sales de 
amonio cuaternario a 288.15 K. 
Todos los solutos presentan desviaciones negativas de la ley límite. Se diferencia el 
aumento en la desviación de la idealidad para coeficientes osmóticos y de actividad con 
el incremento de la longitud de cadena excepto entre las sales de 14 y 12 átomos de 
carbono (Gráficas 3-11 y 3-12). 
 
Gráfica 3-11 Coeficientes osmóticos de sales de amonio cuaternario comparados 
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Gráfica 3-12. Coeficientes de actividad de sales de amonio cuaternario 




3.3.5 Coeficientes osmóticos y de actividad  de sales de 
amonio cuaternario a 283.15 K. 
Todas las sales presentan desviaciones negativas que se hacen mayores con el 
incremento en la longitud de la cadena en el rango en cual son comparables. Las 
tendencias en el comportamiento de los coeficientes se diferencian notablemente en 




































Gráfica 3-13 Coeficientes osmóticos de sales de amonio cuaternario comparados 





En general para todas las temperaturas estudiadas se puede establecer mayor 
desviación de la idealidad para las cadenas más largas pero no se evidencia aditividad. 
Las desviaciones de la ley limite se observan en la medida que toman importancia las 
interacciones debidas a fuerzas distintas de las fuerzas electrostáticas, estas se pueden 
considerar de dos tipos: las  fuerzas de solvatación ion-solvente que se correlacionan 
con el tamaño del ion y por lo tanto con la longitud de cadena aunque no presente 
aditividad por efectos estructurales; y considerando que todas las soluciones se 
estudiaron para concentraciones superiores a CMC, el comportamiento de los 
coeficientes con la concentración puede evidenciar diferencias en los órdenes de 
agregación o la complejidad de los agregados existentes en solución.  
 
Kato et al. [46] interpretan evidencia experimental de dispersión dinámica y estática, FT-
NMR, viscosidad y tensión superficial; en términos de la forma y estructura de 
agregados micelares para sistemas de surfactantes mixtos  de Dodecilsulfato de sodio y 
STAA, para bromuros de trimetiloctilamonio, dodeciltrimetilamonio y deciltrimetilamonio. 
Estos estudios reportan por lo menos dos geometrías diferentes en estas micelas 
mixtas y cambios en los números de agregación que evidencian poca estabilidad en los 
agregados formados y un comportamiento dinámico con composición. La complejidad 
mostrada en el comportamiento de los coeficientes osmóticos y de actividad es  
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micelares, que dependen mayoritariamente de interacciones hidrofóbicas entre las 
cadenas de átomos de carbono hidrofóbicas que a su vez interactúan con el solvente 




Gráfica 3-14 Coeficientes de actividad de sales de amonio cuaternario comparados 





La formación de agregados diferentes que puedan coexistir en equilibrio dinámico  para 
las disoluciones de los surfactantes estudiados, puede explicar la existencia de un 
mínimo en los coeficientes osmóticos y de actividad, de modo similar a lo reportado por 
Rard [47] para especies coexistentes producto de la hidrólisis y polimerización 
hidrolítica en disoluciones de Na2WO4 y Na2MO4. La agregación de los solutos puede 
aumentar aw y disminuir los valores de  con respecto a los valores que se esperarían 
para una hipotética disolución de monómeros y  sobrepasada la CMC el aumento en la 
concentración total de la sal mantiene concentración constante de especies 
monoméricas, pero puede generar dos efectos diferentes en las especies agregadas, 
por un lado aumento en concentración y por otro cambio en el estado de agregación. 
 
Se reportan solutos para los cuales una disminución inicial en coeficientes osmóticos 
con el aumento de la concentración se atribuye a fuerzas electrostáticas usuales de 


















por efecto de la hidrólisis parcial al completarse o hacerse mayor un proceso de 
interacción soluto-soluto con formación de especies poliméricas.  
 
El coeficiente osmótico aumenta o disminuye dependiendo de si los pares iónicos son 
más extensivos para las especies agregadas o para las especies no agregadas. Se 
puede pensar que se establecen múltiples equilibrios para diferentes especies de soluto 
en una disolución en equilibrio isopiéstico y la información obtenida dependerá de la 
reproducibilidad y variabilidad del método. 
 
Si la agregación depende de la concentración total y permite describir un 
comportamiento definido de coeficientes osmóticos y de actividad entonces la 
información que suministran estos puede aplicarse al entendimiento de otras 
determinaciones realizadas en este rango de concentración. 
3.4 Energía Gibbs de exceso parcial 
 
La energía Gibbs de exceso, según el criterio asimétrico que es el considerado en el 
cálculo de los coeficientes de actividad de este trabajo, para una disolución que 
contiene m moles de sal en 1 kg de disolvente, está dada por: 
 
* * ( ) ( )(ln (1 ) (ln 1 )
1000
E m ms
disolución disoluciónideal MX s MX
M
G G G n RT n RT m n RT                (3.6) 
La energía Gibbs de exceso parcial del soluto se relaciona entonces con el coeficiente 




















Para todos los sistemas estudiados se presentan en todas las condiciones de estudio 
valores negativos de energía Gibbs de exceso que muestra una fuerte interacción  entre 
el soluto y el solvente (Gráficas 3-15 - 3-19). 
 
El valor de 
*E
i
g se hace siempre más negativo con el aumento de la concentración para 
todos los solutos, y aunque no se evidencia un efecto aditivo por longitud de cadena se 
pueden separar las dos cadenas más cortas de las dos cadenas más largas, por una 
























0,00000 0,50000 1,00000 1,50000 2,00000
(Jmol-1)
m (mol kg-1)











0,00000 0,50000 1,00000 1,50000 2,00000
(Jmol-1)
m (mol kg-1)























0,00000 0,50000 1,00000 1,50000 2,00000 2,50000
(Jmol-1)
m (mol kg-1)










0,00000 0,50000 1,00000 1,50000 2,00000 2,50000
(Jmol-1)
m (mol kg-1)













Sistemas binarios de sales de amonio cuaternario de HexMet3NBr en mezcla con sales 
entre 8 y 16 átomos de carbono muestran comportamiento no ideal y se evalúan 
parámetros de interacción que evidencian interacción atractiva electrostática que se 
fortalece al aumentar la longitud de la cadena. Las energías de Gibbs de micelación 
mG

 tienen valores negativos y de mayor valor absoluto que la energía de Gibbs ideal 
de micelación de los componentes puros (kJ mol-1) 6 -7.9; 8 -21.5; 10-29.2; 12 -36.0; 14 
-44.0; 16 -51.7 todas con desviaciones negativas de la idealidad, que muestran mayor 
espontaneidad en la micelación para las mezclas que para los componentes puros [48]. 
El mismo efecto en la energía Gibbs se produce con el aumento en la longitud de la 
cadena, la micelación es más espontanea para la mezcla que incluye la cadena más 
larga [64-65]. 
3.5  Modelo de interacción iónica de Pitzer 
Los coeficientes osmóticos del bromuro de trimetiloctilamonio presentan desviaciones 
positivas de la ley límite para temperaturas de 293.15, 298.15 y 303.15 K . Estos 
coeficientes se ajustan a la ecuación del modelo de interacción iónica de Pitzer [2, 19] 
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          (3.10) 
 
0(kg/mol), 1(kg/mol) and C(kg/mol) son parámetros de interacción iónica del modelo 
de Pitzer.  =2 (kg/mol)1/2 and b=1.2 (kg/mol)1/2 son constantes del modelo. z+ and z- son 
las cargas positivas y negativas de los iones. I es la fuerza iónica en escala molal. El 
valor del parámetro de Debye-Hückel para el coeficiente osmótico A esta dado por la 
expresión: 
 
     (3.11) 
 
Donde NA es el número de Avogadro, ds es la densidad del agua en g cm
-3 , e es la 
carga del electrón (e=1,60218*10-19 C) o es la permitividad en el vacio (o=8,85419 * 10 
-12 C2 N-1 m-2), r  es la constante dieléctrica o permitividad relativa del disolvente, k es la 
constante de Boltzman y T es la temperatura absoluta. 
Los valores del parámetro A para las temperaturas de trabajo son: 0,3949 (kg/mol)
1/2 a 
303,15 K; 0,3915 (kg/mol)1/2 a 298,15 K; 0,3882 (kg/mol)1/2 [2] 
 
El error estándar del ajuste de coeficientes osmóticos utilizando la ecuación de 
interacción iónica de Pitzer se calcula utilizando la siguiente relación:  
 







         (3.12) 
Se calcularon los valores de los parámetros de ajuste al modelo de Pitzer para las 
soluciones acuosas de bromuro de trimetiloctilamonio a 298.15 y 303.15 K (Tabla 3-12). 























Tabla 3-12 . Parámetros de ajuste del modelo de Pitzer para las soluciones acuosas de 
bromuro de trimetiloctilamonio. 
 




298.15 K -3,1650 7,0936 2,4090 0,0270 
303.15 K -2,9396 7,2148 2,2786 0,0020 
 
 
Las consideraciones del modelo de interacción iónica de Pitzer se cumplen a bajas 
concentraciones y no consideran las interacciones de corto alcance que se evidenciaron 
en las desviaciones de la ley limite de Debye-Hückel que ya se han tratado, no se 
obtiene por lo tanto un ajuste adecuado en la mayoría de los sistemas estudiados.  
 
Se obtiene un ajuste aceptable al modelo para el soluto de cadena más corta en el cual 
las interacciones hidrofóbicas no electrostáticas deben ser menores y adicionalmente el 
efecto de tamaño del ion es menor. El sistema tiene mejor ajuste a temperatura más 
alta donde se pueden atenuar los efectos de agregación y de interacción ion solvente 
por aumento de la energía cinética promedio. 
3.6 Efecto de la temperatura en los coeficientes 
osmóticos y de actividad de las sales de amonio 
cuaternario. 
Los coeficientes osmóticos de soluciones de las sales de amonio disminuyen 
inicialmente  con concentración,  presentan un mínimo y aumentan finalmente para las 
mayores concentraciones estudiadas. En disoluciones de Met3OctNBr el mínimo de los 
coeficientes se presenta a concentraciones mayores para temperaturas más bajas. 
(Grafica 3-15). El comportamiento de los coeficientes de actividad de soluciones de 
DecMet3NBr no es significativamente diferente para las temperaturas estudiadas. 
(Grafica 3-19). 
 
Los coeficientes osmóticos de soluciones de DodecMet3NBr y Met3TetradecNBr no son 
significativamente diferentes en el rango de concentración estudiado y las diferencias 





























































Gráfica 3-22. Coeficientes osmóticos de Bromuro de dodeciltrimetilamonio en función 





Gráfica 3-23. Coeficientes osmóticos de Bromuro de tetradeciltrimetilamonio en función 




























































































Gráfica 3-26. Coeficientes de actividad de Bromuro de dodeciltrimetilamonio en función 




Gráfica 3-27. Coeficientes de actividad de Bromuro de tetradeciltrimetilamonio en 





Temperaturas mayores disminuyen el tamaño de las micelas y por lo tanto  el grado de 
agregación lo cual se puede explicar en términos del aporte entrópico, sin embargo en 




























coeficientes con la temperatura por lo cual para cada sal  deben considerarse diferentes 
aportes como los debidos a los equilibrios de especies que definan la agregación y que 
dependen de la temperatura. En el rango de concentración estudiado se evidencian 
cambios en la importancia de las interacciones en el rango de concentración estudiado 
para un mismo soluto a diferentes temperaturas, así la importancia de las interacciones 
ion-ion y solvente-ion en el caso de soluto con cadena de 8 átomos de carbón puede 
explicar el cambio en los mínimos de coeficientes de actividad. 
 
 Para solutos con cadenas de 10, 12 y 14 átomos de carbono los efectos de 
temperatura no determinan cambios en la tendencia de los coeficientes en el rango de 
concentraciones estudiado, y no se observa para las temperaturas estudiadas una 
dependencia definida en el grado de desviación de la idealidad, no hay por lo tanto 
evidencia de una relación cuantificable de la temperatura y las interacciones que 
pueden estar definiendo las desviaciones de la ley límite para estos sistemas. 
 
Se observa en temperaturas menores, cambios a concentración mayor de los mínimos 
en coeficientes y en la mayoría de los casos mayores desviaciones de la ley límite, lo 
cual puede explicarse como mayor visibilidad de efectos estructurales y de 
interacciones no electrostáticas que no se solapan con la agitación térmica.  
 
Considerando la incertidumbre asociada a la extrapolación en el cálculo de coeficientes 
de actividad, y por sugerencia de otros investigadores en el tema, se realizaron cálculos 
de coeficientes relativos en los cuales se hallaban las razones de los coeficientes a 
cada concentración y el coeficiente a la mínima concentración con lo cual se esperaba 
disminuir el efecto de la zona extrapolada. Los resultados no mostraron información 
diferente a la encontrada en el cálculo presentado extrapolado de coeficientes.  
 
4. Conclusiones y Recomendaciones. 
 
4.1 Conclusiones 
 El método isopiéstico permite realizar el estudio de sistemas de 
soluciones de sales de amonio cuaternario con cadenas de 8, 10, 12 y14 
átomos de carbono en temperaturas entre 283.15  y 303.15 K  
 
 Las modificaciones menores realizadas al montaje de equipo isopiéstico 
previamente desarrollado, permitieron la disminución significativa de los 
tiempos de equilibrio. 
 
 No se evidencia un efecto de aditividad por longitud de la cadena 
carbonada en los solutos de estudio, con respecto a los coeficientes 
osmóticos y de actividad en el rango de concentración estudiado. 
 
 El comportamiento de los coeficientes osmóticos y de actividad permite 
diferenciar los solutos de cadena de 12 y 14 átomos de carbono, con 
respecto a los solutos de cadena de 8 y 10 átomos de carbono y los 
caracteriza por su efecto sobre el agua como solvente.  
 
 La energía Gibbs parcial de exceso de los solutos tiene valores negativos 
que evidencia una fuerte interacción soluto solvente, que aumenta  con la 
concentración. 
 
 Las desviaciones de la ley límite de Debye-Hückel evidencian la 
importancia de interacciones específicas y de corto alcance en las 
disoluciones acuosas de los solutos estudiados. 
 
 El cálculo de los parámetros del modelo de interacción iónica de Pitzer 
para un soluto, indica mejor ajuste para temperatura más alta, y 




temperatura más baja predominancia de las interacciones de corto 
alcance, no consideradas en el modelo. 
 
 
 En general temperaturas menores muestran evidencia de interacciones 
no electrostáticas y efecto hidrofóbico, por mayores desviaciones de la 
ley limite, corrimiento de mínimos en coeficientes con la concentración y 





Obtener información más completa de los coeficientes de actividad iónicos 
medios y de los coeficientes osmóticos en función de la temperatura, en un 
rango más reducido con mayor número de determinaciones que permitan definir 
cómo se presentan los cambios de comportamiento en los coeficientes de 
actividad, por ejemplo en los mínimos que se presentan con concentración. 
 
Obtener información a partir  de medidas de capacidades caloríficas y calores de 
dilución por calorimetría de flujo, que permitan determinar la entalpia de exceso 
de las disoluciones complementando las determinaciones de energía Gibbs 
parcial de exceso. 
 
Obtener información de la estructura de los agregados micelares que se pueda 
correlacionar con los resultados obtenidos, para aumentar el conocimiento de 
las  especies que se presentan en estos sistemas y como explican propiedades 















Anexo A: Incertidumbres absolutas en las molalidades 
de equilibrio y coeficientes osmótico. 
Tabla A-1. Incertidumbres absolutas en las molalidades de equilibrio y coeficientes  
                   osmóticos a 303.15 K. 
NaCl KCl 










0.09866 0.93220 0.00004 0.09985 0.00004 0.92109 0.00076 
0.14730 0.92670 0.00006 0.14899 0.00006 0.91619 0.00077 
0.17598 0.92470 0.00007 0.17809 0.00008 0.91375 0.00077 
0.21856 0.92270 0.00005 0.22261 0.00004 0.90591 0.00037 
0.26025 0.92160 0.00006 0.26624 0.00005 0.90086 0.00037 
0.30472 0.92100 0.00007 0.31224 0.00005 0.89881 0.00037 
0.38977 0.92110 0.00009 0.40056 0.00007 0.89629 0.00037 
0.42033 0.92140 0.00002 0.43133 0.00002 0.89790 0.00011 
0.55839 0.92390 0.00004 0.57455 0.00004 0.89791 0.00014 
0.61334 0.92540 0.00005 0.63434 0.00005 0.89476 0.00014 











0.10433 0.00003 0.88154 0.00063 0.12138 0.00001 0.75771 0.00047 
0.15612 0.00004 0.87435 0.00062 0.19831 0.00002 0.68833 0.00046 
0.19302 0.00005 0.84307 0.00061 0.28256 0.00003 0.57591 0.00045 
0.23800 0.00007 0.84733 0.00045 0.48933 0.00006 0.41213 0.00026 
0.28996 0.00008 0.82717 0.00044 1.01497 0.00008 0.23631 0.00023 
0.34856 0.00004 0.80515 0.00031 1.28944 0.00010 0.21765 0.00023 
0.45788 0.00006 0.78409 0.00031 1.47881 0.00011 0.24277 0.00023 
0.48901 0.00006 0.79199 0.00015 1.63091 0.00012 0.23747 0.00007 
0.64771 0.00008 0.79649 0.00017         
0.69851 0.00009 0.81257 0.00017         
        0.13054 0.00002 0.75408   
        0.30687 0.00004 0.55926   
        1.01497 0.00008 0.23292   











0.14001 0.00001 0.65689 0.00043 0.20961 0.00001 0.43877 0.00041 
0.22981 0.00001 0.59398 0.00041 0.40122 0.00003 0.34022 0.00040 
0.34863 0.00002 0.46677 0.00041 0.84683 0.00006 0.19216 0.00039 
        1.51401 0.00007 0.13320 0.00022 
1.60561 0.00007 0.17479 0.00022 1.85891 0.00009 0.15097 0.00022 
1.82009 0.00008 0.19725 0.00022         
0.15123 0.00001 0.65092 0.00015 0.17899 0.00001 0.54998 0.00012 
0.52962 0.00005 0.32404 0.00010 1.21218 0.00006 0.14158 0.00007 










Tabla A-2 Incertidumbres absolutas en las molalidades de equilibrio y coeficientes  
                   osmóticos a 298.15 K. 
NaCl     KCl       










0.08045 0.93560 0.00003 0.08095 0.00003 0.92981 0.00070 
0.10184 0.93190 0.00004 0.10230 0.00003 0.92773 0.00070 
0.10475 0.93150 0.00004         
0.11719 0.92990 0.00005         
0.13460 0.92800 0.00006         
0.13738 0.92770 0.00006 0.13823 0.00005 0.92198 0.00072 
0.15501 0.92620 0.00004 0.15613 0.00005 0.91957 0.00055 
0.16077 0.92580 0.00004 0.16235 0.00005 0.91681 0.00055 
0.17928 0.00000 0.00005         
0.19825 0.92350 0.00005 0.20045 0.00006 0.91335 0.00052 
0.24367 0.92190 0.00001         
0.29904 0.92080 0.00001 0.30370 0.00005 0.90668 0.00019 
0.40610 0.92070 0.00002 0.41510 0.00004 0.90074 0.00013 
0.45017 0.92120 0.00002 0.46050 0.00005 0.90054 0.00013 
0.58435 0.92350 0.00002 0.60035 0.00006 0.89889 0.00013 











0.08563 0.00002 0.87899 0.00058 0.10191 0.00002 0.73856 0.00053 
0.10983 0.00002 0.86412 0.00057 0.13420 0.00002 0.70720 0.00053 
0.15436 0.00003 0.82564 0.00058 0.23007 0.00004 0.55394 0.00052 
0.18048 0.00004 0.79551 0.00041 0.26989 0.00005 0.53197 0.00035 
0.18990 0.00004 0.78380 0.00041 0.29077 0.00005 0.51190 0.00034 
        0.34906 0.00004 0.47488 0.00005 
0.23605 0.00002 0.77560 0.00031 0.49811 0.00005 0.36755 0.00029 
        0.76021 0.00003 0.29550 0.00005 
0.38700 0.00003 0.71152 0.00010 1.13450 0.00004 0.24271 0.00005 
0.54000 0.00005 0.69240 0.00010         
0.59000 0.00003 0.70288 0.00007         
0.75000 0.00004 0.71953 0.00007         











0.38911 0.00002 0.25076 0.00041 0.47602 0.00004 0.20505 0.00041 
0.49081 0.00003 0.22203 0.00041 0.68035 0.00006 0.16017 0.00041 
0.60118 0.00003 0.20777 0.00043 0.83098 0.00004 0.15032 0.00042 
0.96909 0.00004 0.13151 0.00042 1.23020 0.00005 0.10360 0.00042 
1.08001 0.00005 0.13294 0.00025 1.48987 0.00006 0.09637 0.00025 
1.14350 0.00005 0.13017 0.00025 1.53012 0.00006 0.09728 0.00025 
1.22094 0.00005 0.13577 0.00001 1.58098 0.00007 0.10485 0.00000 










Tabla A-3 Incertidumbres absolutas en las molalidades de equilibrio y coeficientes  












0.10588 0.93150 0.00005 0.10638 0.00004 0.92710 0.00078 
0.11698 0.93000 0.00006 0.11732 0.00004 0.92728 0.00084 
0.17405 0.92480 0.00004 0.17522 0.00004 0.91861 0.00042 
0.19950 0.92330 0.00004 0.20099 0.00005 0.91644 0.00042 
0.23745 0.92150 0.00005 0.24037 0.00006 0.91031 0.00042 
0.24637 0.92150 0.00005 0.24980 0.00006 0.90885 0.00042 
0.29134 0.92040 0.00006 0.29689 0.00003 0.90318 0.00029 
0.34161 0.91980 0.00004 0.34876 0.00003 0.90093 0.00020 
0.37669 0.91970 0.00005 0.38583 0.00004 0.89791 0.00020 
0.45224 0.92010 0.00006 0.46590 0.00004 0.89312 0.00020 
0.55981 0.92160 0.00006 0.57722 0.00005 0.89380 0.00018 











 0.00001 0.88121 0.00054 0.14909 0.00002 0.66151 0.00050 
0.12358 0.00002 0.88034 0.00060 0.15576 0.00002 0.69844 0.00056 
0.19809 0.00002 0.81255 0.00029 0.30085 0.00002 0.53501 0.00024 
0.23088 0.00003 0.79780 0.00029 0.37099 0.00003 0.49650 0.00024 
0.28399 0.00002 0.77049 0.00027 0.84426 0.00004 0.25917 0.00022 
0.31135 0.00002 0.72919 0.00026 1.21511 0.00005 0.18684 0.00021 
0.38867 0.00003 0.68991 0.00026 1.09850 0.00005 0.24410 0.00022 
0.50344 0.00004 0.62413 0.00017 1.68112 0.00006 0.18691 0.00013 
0.55206 0.00003 0.62754 0.00015 1.73943 0.00006 0.19917 0.00013 
0.67839 0.00004 0.61337 0.00015 2.00247 0.00007 0.20780 0.00013 
0.78399 0.00004 0.65807 0.00014 2.13442 0.00008 0.24172 0.00011 
    0.24529 0.00001 0.59344   
    0.30241 0.00001 0.54873   
    0.31441 0.00001 0.53975   
    0.32984 0.00001 0.52841   
    0.33346 0.00001 0.52578   
    0.34271 0.00002 0.51913   
    0.34693 0.00002 0.51612   
    0.34926 0.00002 0.51446   
    0.40711 0.00002 0.47505   
    0.41919 0.00002 0.46721   
    0.43882 0.00002 0.45476   












0.15922 0.00002 0.61942 0.00051 0.18022 0.00002 0.54725 0.00051 
0.18211 0.00002 0.59738 0.00056 0.22101 0.00003 0.49223 0.00056 
0.48778 0.00003 0.32998 0.00023 0.55909 0.00002 0.28789 0.00021 




0.27805 0.00002 0.52352 0.00007 0.40301 0.00002 0.36119 0.00004 
0.55090 0.00005 0.30122 0.00005         
0.58004 0.00005 0.29257 0.00005 0.66908 0.00002 0.25363 0.00003 
0.59088 0.00005 0.29497 0.00005 0.73400 0.00002 0.23745 0.00003 
0.61350 0.00005 0.28578 0.00005 0.81611 0.00003 0.21483 0.00003 
0.65411 0.00003 0.27199 0.00004 0.85098 0.00003 0.20907 0.00003 
0.69440 0.00003 0.25786 0.00004 0.94179 0.00003 0.19012 0.00003 
0.75336 0.00004 0.23851 0.00003 1.09168 0.00004 0.16459 0.00003 
0.77860 0.00004 0.24839 0.00003 1.01088 0.00003 0.19132 0.00003 
        0.90079 0.00003 0.21742 0.00003 
0.81629 0.00004 0.24447 0.00003 1.11651 0.00004 0.17873 0.00003 
0.95932 0.00004 0.22769 0.00003 1.27934 0.00004 0.17073 0.00002 
 
Tabla A-4 Incertidumbres absolutas en las molalidades de equilibrio y coeficientes  
                   osmóticos a 288.15 K. 
NaCl  KCl 








0.07832 0.93630 0.00003 0.07893 0.00003 0.9290 0.0008 
0.10758 0.93130 0.00004 0.10784 0.00005 0.9290 0.0008 
0.11017 0.93090 0.00005 0.11100 0.00005 0.9239 0.0008 
0.14342 0.92720 0.00006 0.14540 0.00006 0.9146 0.0008 
0.15489 0.92600 0.00006 0.15689 0.00007 0.9142 0.0008 
0.17223 0.92470 0.00007 0.17499 0.00004 0.9101 0.0006 
0.22078 0.92190 0.00006 0.22403 0.00005 0.9085 0.0005 
0.22902 0.92160 0.00005 0.23299 0.00005 0.9059 0.0004 
0.26786 0.92020 0.00006 0.27269 0.00005 0.9039 0.0004 
0.35661 0.91880 0.00005 0.36522 0.00006 0.8971 0.0003 
0.42564 0.91860 0.00006 0.43650 0.00008 0.8957 0.0003 











0.08404 0.00002 0.8726 0.0006 0.09668 0.00002 0.7585 0.0005 
0.11809 0.00002 0.8484 0.0006 0.14388 0.00003 0.6963 0.0005 
0.12908 0.00003 0.7945 0.0005 0.17855 0.00004 0.5744 0.0005 
0.16263 0.00003 0.8177 0.0006 0.27871 0.00002 0.4771 0.0004 
0.22705 0.00002 0.6317 0.0004 0.33892 0.00002 0.4232 0.0004 
0.26351 0.00002 0.6044 0.0004 0.38706 0.00002 0.4115 0.0004 
0.34262 0.00002 0.5941 0.0003 0.79027 0.00005 0.2671 0.0003 
0.37567 0.00002 0.5618 0.0002 1.01000 0.00006 0.2015 0.0002 
0.44255 0.00003 0.5570 0.0002 1.30911 0.00006 0.1883 0.0002 
0.58766 0.00003 0.5576 0.0002 1.68035 0.00008 0.1950 0.0001 
0.70934 0.00004 0.5512 0.0002         
    0.12033 0.00002 0.7092   
    0.15350 0.00003 0.6522   
    0.21034 0.00004 0.5677   
    0.25664 0.00005 0.5101   
    0.37122 0.00007 0.4030   















0.52000 0.00004 0.2053 0.0004 0.89093 0.00004 0.1163 0.0004 
0.89202 0.00007 0.1288 0.0004 1.17866 0.00005 0.0945 0.0004 
1.12178 0.00005 0.1104 0.0004 1.58194 0.00007 0.0833 0.0004 
1.45670 0.00007 0.1230 0.0004 1.72191 0.00008 0.0901 0.0004 
1.57790 0.00007 0.1391 0.0003         
1.49082 0.00007 0.1269 0.0002         
1.60067 0.00007 0.1428 0.0002 1.97210 0.00009 0.1228 0.0002 
0.3346 0.00003 0.2650 0.0002 0.60000 0.00006 0.1359 0.0001 
0.3920 0.00003 0.2450 0.0001 0.80567 0.00004 0.1229 0.0001 
0.8166 0.00007 0.1397 0.0001 1.44000 0.00007 0.0829 0.0001 
1.0023 0.00005 0.1172 0.0001 1.34000 0.00006 0.0858 0.0001 




Tabla A-5 Incertidumbres absolutas en las molalidades de equilibrio y coeficientes  
                   osmóticos a 283.15 K. 
NaCl KCl 








0.09108 0.08889 0.00008 0.08998 0.00003 0.08998 0.00010 
0.09130 0.08932 0.00007 0.09031 0.00003 0.09031 0.00009 
0.09464 0.09454 0.00007 0.09459 0.00003 0.09459 0.00010 
0.13195 0.13479 0.00006 0.13337 0.00004 0.13337 0.00010 
0.17050 0.17435 0.00007 0.17242 0.00005 0.17242 0.00012 
0.17331 0.17775 0.00003 0.17552 0.00005 0.17552 0.00008 
0.20266 0.20805 0.00003 0.20534 0.00006 0.20534 0.00009 
0.26155 0.26961 0.00004 0.26555 0.00005 0.26555 0.00010 
0.28349 0.29134 0.00005 0.28739 0.00005 0.28739 0.00010 
0.35265 0.36565 0.00006 0.35909 0.00005 0.35909 0.00011 
0.37001 0.38365 0.00006 0.37677 0.00005 0.37677 0.00011 
0.46330 0.48301 0.00006 0.47305 0.00006 0.47305 0.00012 
0.47851 0.49971 0.00006 0.48900 0.00006 0.48900 0.00013 
0.57356 0.60092 0.00007 0.58708 0.00007 0.58708 0.00015 











0.09188 0.00003 0.92581 0.00033 0.12560 0.00004 0.67726 0.00030 
0.09469 0.00003 0.90032 0.00032 0.13299 0.00005 0.64106 0.00028 
0.10135 0.00003 0.87140 0.00031 0.15632 0.00005 0.56496 0.00026 
0.17664 0.00005 0.69323 0.00025 0.26553 0.00008 0.46116 0.00019 
0.26788 0.00005 0.58811 0.00019 0.38709 0.00008 0.40700 0.00016 
0.27888 0.00006 0.57433 0.00014 0.45666 0.00006 0.35074 0.00008 
0.33471 0.00006 0.55838 0.00013 1.20495 0.00009 0.15511 0.00005 
0.46000 0.00007 0.52281 0.00013 1.35099 0.00009 0.17801 0.00006 
0.49033 0.00006 0.53122 0.00012 1.42553 0.00008 0.18272 0.00006 
0.62030 0.00008 0.52155 0.00013 1.65567 0.00008 0.19540 0.00007 
0.71099 0.00009 0.47733 0.00013 1.70972 0.00007 0.19850 0.00007 
0.87992 0.00011 0.48272 0.00012 1.80944 0.00007 0.23474 0.00007 
0.89102 0.00011 0.49236 0.00013 1.83440 0.00008 0.23915 0.00007 
1.00450 0.00013 0.52388 0.00014 1.90667 0.00006 0.27600 0.00009 




    0.15665 0.00002 0.59582   
    0.20651 0.00003 0.52839   
    0.31226 0.00004 0.43458 











0.76621 0.00011 0.11102 0.00009 1.43511 0.00006 0.05927 0.00008 
1.08460 0.00006 0.11290 0.00006 2.54671 0.00008 0.04808 0.00006 
1.27879 0.00007 0.12320 0.00008 2.92499 0.00006 0.05386 0.00008 
1.38835 0.00008 0.13462 0.00004         
1.59108 0.00008 0.16371 0.00006         
0.72947 0.00010 0.11009 0.00011 0.89034 0.00006 0.09020 0.00010 
0.79900 0.00007 0.11682 0.00009 1.67899 0.00006 0.05559 0.00008 
0.87099 0.00007 0.12528 0.00008 1.97021 0.00005 0.05538 0.00007 




Anexo B: Ecuaciones de ajuste de coeficiente osmótico 









293.15 y = 0,39049904-0,81232466*x+1,09739*x^2-0,60725516*x^3 0,999469 
288.15 y = 0,3902048-0,75574325*x+1,0426543*x^2-0,65379491*x^3 0,999723 
283.15 y = 0,37835543-0,822155*x+1,2981127*x^2-0,84740282*x^3 0,986685 
   
 
Met3OctNBr    
303.15 y = 0,70779518-2,0787861*x+3,9995211*x^2-2,6373209*x^3 0,995148 
298.15 y = 0,27506134+0,4437803*x-50,100*x^2+22,117528*x^3 0,989870 
293.15 y = 0,25444867+0,9416982*x^2-0,82340598*x^4 0,994601 
288,15 y = 0,61238626-3,8954772*x^2+22,307833*x^4 0,998710 
283.15 y = 0,89931874-0,26807452*x+0,20395904*x^2-0,35087335*x^3 0,998397 
   
 
DecMet3NBr    











   
 







293.15 y = 1,1712253-1,3918702*x+2,7433182*x^2-1,7683155*x^3 0,999586 
288.15 y = 2,1239496-1,7165597*x+0,46157598*x^2 0,995054 
283.15 y = 2,2863519-1,8491766*x+0,44882698*x^2 0,996309 
   
 
Met3TetradecNBr   
303.15 y = 0,64689396+2,3345052*x-3,3659645*x^2+1,2124858*x^3 0,995157 
298.15 y = 2,992252-4,5904185*x+3,5031284*x^2-1,030013*x^3 0,999991 
293.15 y = 0,98152397+0,7509708*x-1,4698258*x^2+0,54623054*x^3 0.989956 
288.15 y = 2.1954122-1.750207*x+0.45785671*x^2 0.995840 





Anexo C. Actividad del solvente a 298.15 K  
 
 























0.08045 0.997290 0.08095 0.997294 0.0004 0.08563 0.9973 0.0004 0.10191 0.9973 0.0004 
0.10184 0.996590 0.10230 0.996589 -0.0001 0.10983 0.9966 -0.0001 0.13420 0.9966 -0.0001 
0.10475 0.996490                   
0.11719 0.996081                   
0.13460 0.995510                   
0.13738 0.995418 0.13823 0.995422 0.0004 0.15436 0.9954 0.0004 0.23007 0.9954 0.0004 
0.15501 0.994840 0.15613 0.994845 0.0005 0.18048 0.9948 0.0005 0.26989 0.9948 0.0005 
0.16077 0.994652 0.16235 0.994656 0.0004 0.18990 0.9947 0.0004 0.29077 0.9947 0.0004 
0.17928 0.994046             0.34906 0.9941 0.0004 
0.19825 0.993425 0.20045 0.993430 0.0005 0.23605 0.9934 0.0006 0.49811 0.9934 0.0006 
0.24367 0.991939             0.76021 0.9919 0.0007 
0.29904 0.990128 0.30370 0.990136 0.0008 0.38700 0.9901 0.0008 1.13450 0.9901 0.0008 
0.40610 0.986620 0.41510 0.986631 0.0012 0.54000 0.9866 0.0010       
0.45017 0.985172 0.46050 0.985185 0.0013 0.59000 0.9852 0.0010       
0.58435 0.980774 0.60035 0.980762 -0.0012 0.75000 0.9808 -0.0014       
NaCl  DodecMet3NBr  Met3TetradecNBr  
m  (mol/kg) 
Actividad del 









0.10475 0.996490 0.38911 0.9965 0.0003 0.47602 0.9965 0.0002 
0.11719 0.996081 0.49081 0.9961 0.0004 0.68035 0.9961 0.0004 
0.13460 0.995510 0.60118 0.9955 0.0003 0.83098 0.9955 0.0003 
0.13738 0.995418 0.96909 0.9954 0.0004 1.23020 0.9954 0.0004 
0.15501 0.994840 1.08001 0.9948 0.0005 1.48987 0.9948 0.0005 
0.16077 0.994652 1.14350 0.9947 0.0004 1.53012 0.9947 0.0004 
0.17928 0.994046 1.22094 0.9941 0.0004 1.58098 0.9941 0.0004 






 Anexo D: Coeficientes Osmóticos y de actividad para las molalidades de equilibrio 




(mol/kg)   m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 


0.09866 0.09985 0.9211 0.7672 0.10433 0.8815 0.6488 0.12138 0.7577 0.5651 0.14001 0.6569 0.2324 0.20961 0.4388 0.2427 
0.14730 0.14899 0.9162 0.7380 0.15612 0.8743 0.6063 0.19831 0.6883 0.4486 0.22981 0.5940 0.1813 0.40122 0.3402 0.1381 
0.17598 0.17809 0.9137 0.7242 0.19302 0.8431 0.5811 0.28256 0.5759 0.3594 0.34863 0.4668 0.1315 0.84683 0.1922 0.0703 
0.21856 0.22261 0.9059 0.7063 0.23800 0.8473 0.5542 0.48933 0.4121 0.2312       1.51401 0.1332 0.0412 
0.26025 0.26624 0.9009 0.6918 0.28996 0.8272 0.5272 1.01497 0.2363 0.1171 1.31104 0.1803 0.0371 1.78341 0.1326 0.0353 
0.30472 0.31224 0.8988 0.6789 0.34856 0.8052 0.5014 1.28944 0.2176 0.0964 1.60561 0.1748 0.0313 1.85891 0.1510 0.0340 
0.38977 0.40056 0.8963 0.6593 0.45788 0.7841 0.4645 1.47881 0.2428 0.0874 1.82009 0.1973 0.0289       
0.42033 0.43133 0.8979 0.6538 0.48901 0.7920 0.4566 1.63091 0.2375 0.0817             
0.55839 0.57455 0.8979 0.6347 0.64771 0.7965 0.4351                   
0.61334 0.63434 0.8948 0.6294 0.69851 0.8126 0.4352                   
              0.13054 0.7541 0.5488 0.15123 0.6509 0.2249 0.17899 0.5500 0.2776 
              0.30687 0.5593 0.3389 0.52962 0.3240 0.0888 1.21218 0.1416 0.0505 






















(mol/kg)   m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 


0.08045 0.08095 0.9298 0.7826 0.08563 0.8790 0.7262 0.10191 0.7386 0.5221             
0.10184 0.10230 0.9277 0.7665 0.10983 0.8641 0.6929 0.13420 0.7072 0.4684             
0.10475                   0.38911 0.2508 0.0230 0.47602 0.2050 0.0337 
0.11719                   0.49081 0.2220 0.0188 0.68035 0.1602 0.0241 
0.13460                   0.60118 0.2078 0.0158 0.83098 0.1503 0.0202 
0.13738 0.13823 0.9220 0.7449 0.15436 0.8256 0.6319 0.23007 0.5539 0.3299 0.96909 0.1315 0.0098 1.23020 0.1036 0.0136 
0.15501 0.15613 0.9196 0.7359 0.18048 0.7955 0.5955 0.26989 0.5320 0.3005 1.08001 0.1329 0.0090 1.48987 0.0964 0.0114 
0.16077 0.16235 0.9168 0.7330 0.18990 0.7838 0.5826 0.29077 0.5119 0.2842 1.14350 0.1302 0.0085 1.53012 0.0973 0.0112 
0.17928             0.34906 0.4749 0.2493 1.22094 0.1358 0.0081 1.58098 0.1048 0.0109 
0.19825 0.20045 0.9133 0.7171 0.23605 0.7756 0.5473 0.49811 0.3676 0.1821             
0.24367             0.76021 0.2955 0.1277 1.33870 0.1678 0.0077 1.79089 0.1254 0.0100 
0.29904 0.30370 0.9067 0.6848 0.38700 0.7115 0.4504 1.13450 0.2427 0.0903             
0.40610 0.41510 0.9007 0.6608 0.54000 0.6924 0.3996                   
0.45017 0.46050 0.9005 0.6533 0.59000 0.7029 0.3932                   
0.58435 0.60035 0.8989 0.6363 0.75000 0.7195 0.3733                   

















NaCl KCl     Met3OctNBr    DecMet3NBr    DodecMet3NBr   Met3TetradecNBr   
m  




 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 


0.10588 0.10638 0.9271 0.76862 0.11192 0.88120 0.7342 0.14909 0.6615 0.3611 0.15922 0.6194 0.3065 0.18022 0.5472 0.2579 
0.11698 0.11732 0.9273 0.7633 0.12358 0.88034 0.7197 0.15576 0.6984 0.3537 0.18211 0.5974 0.2838 0.22101 0.4922 0.2213 
0.17405 0.17522 0.9186 0.7332 0.19809 0.81255 0.6345 0.30085 0.5350 0.2420 0.48778 0.3300 0.1322 0.55909 0.2879 0.1027 
0.19950 0.20099 0.9164 0.7232 0.23088 0.79780 0.6010 0.37099 0.4965 0.2080       0.70041 0.2630 0.0850 
0.23745 0.24037 0.9103 0.7075 0.28399 0.77049 0.5516 0.84426 0.2592 0.1001             
0.24637 0.24980 0.9089 0.7040 0.31135 0.72919 0.5286 1.21511 0.1868 0.0705             
0.29134 0.29689 0.9032 0.6888 0.38867 0.68991 0.4720 1.09850 0.2441 0.0775             
0.34161 0.34876 0.9009 0.6766 0.50344 0.62413 0.4096 1.68112 0.1869 0.0538             
0.37669 0.38583 0.8979 0.6677 0.55206 0.62754 0.3910 1.73943 0.1992 0.0525             
0.45224 0.46590 0.8931 0.6516 0.67839 0.61337 0.3591 2.00247 0.2078 0.0480             
0.55981 0.57722 0.8938 0.6374 0.78399 0.65807 0.3500 2.13442 0.2417 0.0463             
              0.24529 0.5934 0.2763 0.27805 0.5235 0.2137 0.40301 0.3612 0.1379 
              0.30241 0.5487 0.2411 0.55090 0.3012 0.1177       
              0.31441 0.5398 0.2347 0.58004 0.2926 0.1120 0.66908 0.2536 0.0871 
              0.32984 0.5284 0.2268 0.59088 0.2950 0.1100 0.73400 0.2375 0.0799 
              0.33346 0.5258 0.2251 0.61350 0.2858 0.1061 0.81611 0.2148 0.0720 
              0.34271 0.5191 0.2206 0.65411 0.2720 0.0998 0.85098 0.2091 0.0693 
              0.34693 0.5161 0.2187 0.69440 0.2579 0.0943 0.94179 0.1901 0.0627 
              0.34926 0.5145 0.2176 0.75336 0.2385 0.0875 1.09168 0.1646 0.0543 
              0.40711 0.4750 0.1935 0.77860 0.2484 0.0850 1.01088 0.1913 0.0593 
              0.41919 0.4672 0.1890     
 
0.90079 0.2174 0.0668 
              0.43882 0.4548 0.1821 0.81629 0.2445 0.0816 1.11651 0.1787 0.0540 
              0.58960 0.3705 0.1409 0.95932 0.2277 0.0723 1.27934 0.1707 0.0479 













(mol/kg)   m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 


0.07832 0.07893 0.9290 0.7853 0.08404 0.8726 0.9194 0.09668 0.7585 0.5354 0.23778 0.3019 0.0910 0.54903 0.1381 0.0377 
0.10758 0.10784 0.9290 0.7622 0.11809 0.8484 0.8886 0.14388 0.6963 0.4385 0.52000 0.2053 0.0459 0.89093 0.1163 0.0241 
0.11017 0.11100 0.9239 0.7600 0.12908 0.7945 0.8789 0.17855 0.5744 0.3840 0.89202 0.1288 0.0270 1.17866 0.0945 0.0183 
0.14342 0.14540 0.9146 0.7389 0.16263 0.8177 0.8499 0.27871 0.4771 0.2768 1.12178 0.1104 0.0217 1.58194 0.0833 0.0139 
0.15489 0.15689 0.9142 0.7329 0.22705 0.6317 0.7969 0.33892 0.4232 0.2351 1.45670 0.1230 0.0175 1.72191 0.0901 0.0129 
0.17223 0.17499 0.9101 0.7241 0.26351 0.6044 0.7683 0.38706 0.4115 0.2094             
0.22078 0.22403 0.9085 0.7043 0.34262 0.5941 0.7099 0.79027 0.2671 0.1119 1.57790 0.1391 0.0166       
0.22902 0.23299 0.9059 0.7012 0.37567 0.5618 0.6868 1.01000 0.2015 0.0900 1.49082 0.1269 0.0172       
0.26786 0.27269 0.9039 0.6886 0.44255 0.5570 0.6424 1.30911 0.1883 0.0698 1.60067 0.1428 0.0165 1.97210 0.1228 0.0118 
0.35661 0.36522 0.8971 0.6653 0.58766 0.5576 0.5556 1.68035 0.1950 0.0579             
0.42564 0.43650 0.8957 0.6516 0.70934 0.5512 0.4920                   
              0.12033 0.7092 0.4830 0.3346 0.2650 0.0687 0.60000 0.1359 0.0348 
              0.15350 0.6522 0.4222 0.3920 0.2450 0.0598 0.80567 0.1229 0.0265 
              0.21034 0.5677 0.3432 0.8166 0.1397 0.0295 1.44000 0.0829 0.0151 
              0.25664 0.5101 0.2956 1.0023 0.1172 0.0241 1.34000 0.0858 0.0162 
              0.37122 0.4030 0.2172 1.32441 0.1124 0.0188       








(mol/kg)   m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 

 m  (mol/kg) 


0.09108 0.08998 0.08998 1.0218 0.09188 0.9258 0.7865 0.12560 0.6773 0.4372 0.76621 0.1110 0.0254 1.43511 0.0593 0.0170 
0.09130 0.09031 0.09031 1.0214 0.09469 0.9003 0.7791 0.13299 0.6411 0.4216             
0.09464 0.09459 0.09459 1.0155 0.10135 0.8714 0.7622 0.15632 0.5650 0.3797     
 
      
0.13195 0.13337 0.13337 0.9746 0.17664 0.6932 0.6058 0.26553 0.4612 0.2624 1.08460 0.1129 0.0188 2.54671 0.0481 0.0098 
0.17050 0.17242 0.17242 0.9460 0.26788 0.5881 0.4799 0.38709 0.4070 0.1944 1.27879 0.1232 0.0163 2.92499 0.0539 0.0086 
0.17331 0.17552 0.17552 0.9441 0.27888 0.5743 0.4681 0.45666 0.3507 0.1686             
0.20266 0.20534 0.20534 0.9275 0.33471 0.5584 0.4167 1.20495 0.1551 0.0681 1.38835 0.1346 0.0153       
0.26155 0.26555 0.26555 0.9018 0.46000 0.5228 0.3387 1.35099 0.1780 0.0619             
0.28349 0.28739 0.28739 0.8941 0.49033 0.5312 0.3253 1.42553 0.1827 0.0595 1.59108 0.1637 0.0141       
0.35265 0.35909 0.35909 0.8732 0.62030 0.5216 0.2833 1.65567 0.1954 0.0542             
0.37001 0.37677 0.37677 0.8687 0.71099 0.4773 0.2641 1.70972 0.1985 0.0533             
0.46330 0.47305 0.47305 0.8472 0.87992 0.4827 0.2396 1.80944 0.2347 0.0522             
0.47851 0.48900 0.48900 0.8439 0.89102 0.4924 0.2383 1.83440 0.2392 0.0520             
0.57356 0.58708 0.58708 0.8252 1.00450 0.5239 0.2249 1.90667 0.2760 0.0516             
              0.12011 0.6686   0.7295 0.1101 0.0264 0.89034 0.0902 0.0272 
              0.15665 0.5958   0.7990 0.1168 0.0246 1.67899 0.0556 0.0146 
              0.20651 0.5284   0.8710 0.1253 0.0228 1.97021 0.0554 0.0125 
              0.31226 0.4346   1.1134 0.1219 0.0183 2.81332 0.0482 0.0089 
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